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Первая часть курса физической химии «Термодинамика хи­
мических процессов» рекомендована Государственным Комитетом 
Российской Федерации по высшему образованию в качестве учеб­
ного пособия для студентов химических специальностей универ­
ситетов и опубликована в 1996 году издательством Удмуртского 
госуниверситета.
Настоящее учебное пособие является продолжением преды­
дущего и возникло в результате многолетнего педагогического 
опыта чтения курса лекций по физической химии для студентов 
химической специальности университета.
Теоретический материал дается довольно сжато, но с под­
робным разъяснением сложных вопросов, выводов уравнений.
Предложенные студентам блок-схемы (мини-шпаргалки) 
теоретического материала почти каждой темы помогут выделить 
главное, связать между собой разные понятия. Для проведения и 
закрепления знаний студенту необходимо ответить на контроль­
ные вопросы, просмотреть примеры решения задач и обязательно 
поработать над задачами для самостоятельного решения.
Надеюсь, что это пособие поможет всем, кто изучает физи­
ческую химию, разобраться в термодинамическом подходе к со­
стоянию химического, фазового и адсорбционного равновесий.
Выражаю огромную благодарность Е.О. Прокопенко, 
И.Б. Широбокову за помощь в подборе практического материала 
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1. Химическое равновесие
1.1 Понятие о химическом равновесии. 
Общие условия равновесия
Равновесным состоянием называется такое термодинамиче­
ское состояние системы, которое не изменяется во времени, при­
чем эта неизменяемость не обусловлена протеканием какого-либо 
внешнего процесса.
Многие химические реакции -  обратимы: наряду с химическим 
взаимодействием между исходными веществами (прямая реакция) 
протекает химическое взаимодействие между продуктами реакции 
(обратная реакция), в результате которого снова образуются ис­
ходные вещества. По мере протекания процесса скорость прямой 
реакции (количество молекул продуктов реакции, образующихся в 
секунду) уменьшается, а скорость обратной реакции (количество 
молекул этих продуктов, прореагировавших в секунду) увеличива­
ется. Когда обе скорости сравняются, наступает состояние химиче­
ского равновесия -  число молекул веществ, составляющих химиче­
скую систему, перестает меняться и остается постоянным во вре­
мени при неизменных внешних условиях. Таким образом, химиче­
ское равновесие является динамичным и подвижным -  с измене­
нием внешних условий равновесие сдвигается в одну или в другую 
сторону и возвращается к исходному состоянию, если внешние ус­
ловия достигают первоначальных значений. Бесконечно малое из­
менение внешних условий влечет за собой также бесконечно малое 
изменение состояния равновесия. Следовательно, химические ре­
акции могут протекать как термодинамически равновесные про­
цессы, т.е. к ним можно применять общие условия термодинами­
ческого равновесия.
Рассмотрим условия равновесия, выражая их через изменения 
характеристических функций Так как рассуждения и выводы ана­
логичны для всех функций, рассмотрим только одну из них -  изо­
барный потенциал, или энергию Гиббса.
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Пусть кривая (рис. 1.1) представляет изменение энергии Гиббса 
в ходе протекания химической реакции. Общее условие равнове­
сия dG -  0 соблюдается во всех точках максимума и минимума 
(это показано горизонтальными касательными на рисунке). Разли­
чие между ними определяется значением второй производной: в 
точках минимума она положительна (d2G > 0), а в точках макси­
мума -  отрицательна (d2G < 0). Физически это различие отвечает 
различию в характере равновесия. Устойчивому равновесию отве­
чают точки минимума рассматриваемой кривой ( А '  А " А '" ), а 
неустойчивому -  точки максимума.
Рис. 1.1. График изменения энергии 
Гиббса в ходе протекания химической 
реакции
Точки минимума соответствуют устойчивому равновесию, так 
как всякое перемещение в сторону от них связано с затратой рабо­
ты извне. По прекращении воздействия система будет стремиться 
к возвращению в прежнее состояние, так как это сопровождается 
уменьшением изобарного потенциала, и такой процесс может про­
текать самопроизвольно.
Точки максимума на кривой отвечают неустойчивому равнове­
сию, так как всякое перемещение по кривой в сторону от них отве­
чает воздействиям, которые могут вызвать самопроизвольное те­
чение процесса, сопровождающееся убылью изобарного потен­
циала.
Степень устойчивости различных состояний в физико­
химических системах может быть различной. Состояния, отве­
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Примерами метастабильных состояний могут служить состоя­
ния пересыщенного пара, пересыщенного раствора, переохлаж­
денной жидкости. В этих системах переход в более устойчивые 
состояния может быть вызван весьма слабыми воздействиями. 
Так, можно вызвать кристаллизацию растворенного вещества из 
пересыщенного раствора, внеся небольшой кристаллик растворен­
ного вещества.
Другим примером метастабильного состояния может служить 
нитроглицерин -  сильное взрывчатое вещество, легко взрываю­
щееся от Незначительных воздействий. Он находится в метаста- 
бильном состоянии, но одновременно и в динамическом равнове­
сии со своим насыщенным паром, а в точке плавления (13,3 °С при 
атмосферном давлении) в динамическом равновесии со своими 
кристаллами.
Итак, из рассмотренных общих условий равновесия в термоди­
намических процессах следует, что устойчивые равновесия харак­
теризуются следующими общими условиями:
1. неизменностью равновесного состояния системы при сохра­
нении внешних условий;
2. подвижностью равновесия (самопроизвольным восстанов­
лением равновесия после прекращения внешнего воздейст­
вия, вызвавшего незначительное отклонение системы от по­
ложения равновесия);
3. динамическим характером равновесия, то есть химическое 
равновесие следует понимать не как состояние покоя, а как 
процесс, идущий беспрерывно с одинаковой скоростью в 
обоих направлениях. При этом концентрации веществ не ме­
няются, что и создает видимость покоя.
4. минимальным значением G (или F) в изобарно-изотерми­
ческих (или изохорно-изотермических) процессах или соот­
ветствующим экстремальным значением другой характери­
стической функции при иных условиях проведения процесса.
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1.1.1 Вопросы для самопроверки
1. Какое состояние системы называется равновесным?
2. Какое равновесие называется устойчивым?
3. Почему химическое равновесие называется динамическим?
4. По кривой изменения энергии Гиббса (рис. 1.1) в самопроиз­
вольном процессе укажите, какие точки отвечают устойчивому 
равновесию, а какие -  неустойчивому? Объясните свой выбор.
5. Какое состояние вещества называется метастабильным? Приве­
дите примеры.
6. Что такое метастабильное равновесие? Приведите примеры.
7. Какими общими условиями характеризуются устойчивые рав­
новесия? Докажите, что каждое из этих условий является необ­
ходимым.
1.2 Количественные характеристики химического 
равновесия
Из перечисленных общих условий равновесия в системах выво­
дятся конкретные условия для химических равновесий. Выражени­
ем этих условий является закон действующих масс (константы 
равновесия).
Зависимость.напрявления химической реакции от концентраций 
реагирующих веществ была отбыта Бертолле (1801-1803), а от 
давления газообразных участников реакции -  Сен-Клэр-Девиллем 
(1857) и Н.Н.Бекетовым (1865).
В результате исследования действия водорода на растворы со­
лей некоторых металлов Н.Н.Бекетову удалось показать, что при 
достаточно высоких давлениях водород может вытеснять эти ме­
таллы из растворов их солей. Он обнаружил также, что диоксид 
углерода при высоком давлении может осаждать карбонат кальция
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из раствора ацетата кальция. Бекетов впервые указал, что 
«химическое действие газов зависит от давления и, смотря по ве­
личине давления, может даже совершаться в обратном направле­
нии» и что «действие газа пропорционально давлению или массе».
Как видно, в своих экспериментах Бекетов вплотную подошел к 
формулировке основного закона химического равновесия -  закона 
действующих масс. Но вывод его позднее сделали норвежский ма­
тематик Гульдберг и химик Вааге (1867). Они впервые количест­
венно увязали константу равновесия с внешними условиями суще­
ствования системы, указав, что как в химических реакциях, так и в 
физико-химических процессах вообще, наблюдается взаимодейст­
вие не только между молекулами исходных веществ, но и продук­
тами реакции (протекают одновременно прямая и обратная реак­
ции). Однако, поскольку такой кинетически обратимый процесс 
идет самопроизвольно в определенном направлении, термодина­
мически он необратим. По мере протекания реакции скорость ее в 
прямом направлении уменьшается, так как становится меньше 
концентрация исходных молекул, одновременно скорость в обрат­
ном направлении возрастает, так как увеличивается количество 
молекул продуктов реакции Когда скорость прямой и обратной 
реакций сравняются, наступает состояние химического равнове­
сия. При нтом число мблекул, составляющих химическую систему, 
перестает изменяться, и состав системы постоянен при неизмен­
ных внешних условиях.
1.2.1 Вывод закона действующих масс кинетическим 
путем
Очень наглядно закон действующих масс можно вывести для 
реакций, которые осуществляются при взаимодействиях двух мо­
лекул различных или одинаковых веществ, к которым применимы 
законы идеальных газов или простейших растворов.
К таким реакциям принадлежит, например, реакция:
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Н2 + 12 О  2 Ш ,
Как известно из курса общей химии, скорость прямой реакции 
Vi при постоянной температуре в этом случае прямо пропорцио­
нальна концентрациям водорода и йода:
Fj — >
а скорость обратной реакции V2 соответственно определяется как
V - к  с1
Так как цри равновесии скорости прямой и обратной реакций 
равны V\ = V2, то должны быть равны между собой и правые части 
равенств, то есть:
к\СНгС1г = СН1 ■
Перенося все значения концентраций в правую часть равенства, 
а постоянные к\ и к2 -  в левую и обозначая их отношение через Кс 
, имеем
к с2
f  = - SL-  = Kc . ( 1.1)
2^ СНгС1г
Постоянная Кс называется константой равновесия, уравнение 
(1.1) является выражением закона действия масс для рассматри­
ваемой реакции, а проведенные рассуждения -  его кинетическим 
выводом. Уравнение показывает, что в условиях равновесия при 
постоянной температуре парциальные давления или концентрации 
всех веществ, участвующих в реакции, связаны между собой.
Кинетический вывод закона действующих масс имеет некото­
рые недостатки:
1. постулируется, что скорость реакции прямо пропорциональ­
на концентрациям реагирующих веществ;
2. ничего не говорится об идеальности или неидеальности тер­
модинамической системы.
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1.2.2 Вывод закона действующих масс методом 
термодинамических потенциалов
Рассмотрим химическую реакцию как термодинамически рав­
новесный процесс. Тогда к ней можно применить общие условия 
термодинамического равновесия.
Изменение энергии Гиббса системы, в которой протекает хими­
ческая реакция, определяется по уравнению: 
dG = - SdT + Vdp - pi dni - p2dn2 -... + p \  dn\ + p 2 dn'2 + ... ( 1.2) 
Изменения масс независимы и связаны между собой стехиомет­
рическими коэффициентами в уравнении реакции:
V\A\ + v2A2 + ... <=> v \ А'\ + v'2A 2 + ... (1.3)
Если массы компонентов выразил, в молях, то их изменения 
пропорциональны стехиометрическим коэффициентам в уравне­
нии реакции, при этом знак берется для исчезающих веществ и 
"+" -  для образующихся:
-«1 = Х Ы  ), -*г = х Ы ), n'i = X v\, п'2 = % Уг,
-dtii = dx(-Vi ), -dn2 = dx(-v2), dn\ = dx( vi ) , dn'2 = dx(v2).
Тогда для условной реакции (1.3):
-dnx _ -d n 2 _
- v . — V-
dn[
v,'
dn'_  w  2 _
= d X -
Отношение изменения массы, выраженной числом моль, к сте­
хиометрическому коэффициенту для данной реакции одинаково и 
может быть обозначено в виде дифференциала некоторой величи­
ны Эту величину называют химической переменной (или про­
бегом реакции, или числом пробегов, числом оборотов) реакции.
Например, в' реакции: ЗН2 + N2 = 2NH3 единицами масс для 
компонентов будут (ЗН2), (N2), (2NH3), то есть утроенная грамм- 
молекула водорода, грамм-молекула азота и удвоенная грамм- 
молекула аммиака. Изменения масс, измеренные в эквивалентных
ХИМИЧЕСКОЕ, ФАЗОВОЕ И АДСОРБЦИОННОЕ РАВНОВЕСИЯ 17
единицах, одинаковы в данной химической реакции для всех ком­
понентов к любому данному моменту и равны %.
При этом, поскольку для исчезающих веществ dn < 0, и v при­
нимается отрицательным, dx всегда положительно (dx > 0). Если 
в системе протекает несколько химических реакций, то для каждой 
из них имеется своя X-
С учетом определения химической постоянной -dn
-v ,
-  = dx за­
пишем уравнение для изменения энергии Гиббса в ходе реакции:
dG = - SdT + VdP - juividx-p2v2dx-  -  + p \v \d x  + р'тУ'т&Х + ...
dG — - SdT + VdP + dx 
При P, T = const
{ d G ) fv ^ J X ^ d x : -  V.
Если реакция протекает самопроизвольно, то есть система не 
равновесна и идет к состоянию равновесия, то
(dG)pj < 0 , то есть £  (ру,) dx < 0 .
Так как dx >0 по определению; то £,цт; < 0 для неравновес­
ных систем.
Если алгебраическая сумма произведения химических потенциа­
лов на стехиометрические коэффициенты участников реакции 
меньше нуля, то система неравновесна, и в ней возможно проте­
кание самопроизвольных процессов. И, наоборот, если в системе 
протекает самопроизвольный процесс, то Лру{ < 0.
Для реакции
V]А 1 + V2A2 =v'iA'i + V 2 А 2
выражение £  ру,- < 0 означает
- V\/U\ - V2,U2 + v'iju'i + V2jU2 < 0,
то есть
- VXU\ - V2jU2 > v'y/u'i + v 2p 2,
или сумма произведений химических потенциалов и стехиометри­
ческих коэффициентов исходных веществ больше, чем та же
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сумма для конечных продуктов. Только в этом случае реакция са­
мопроизвольно протекает в прямом направлении.
Когда система достигла равновесия, dG = 0, то есть ILpydx ~ О- 
Так как d%> 0, то
(1.5)
Это условие химического равновесия:
в состоянии химического равновесия алгебраическая сумма произ­
ведений химических потенциалов реагирующих веществ на сте­
хиометрические коэффициенты равна нулю.
Наоборот, если Z//,v, = 0, то система достигла состояния рав­
новесия.
TjUiVi = 0
Или, если Z///V, исходных веществ равна Z ju'y'i 
продуктов, то химическая реакция достигла равновесия.





dF = - SdT - PdV + Ц р ф х . 
При постоянных V n T
(dF)Ty  = lipivi)dx ( 1 .6)
В равновесии, когда {dF)T v = 0 ,
Z/W  = 0 (1.7)
то есть-мы пришли к уравнению, аналогичному (1.5).
Гульдберг и Вааге вывели уравнение закона действующих масс 
кинетическим путем. Однако тот же вывод можно получить и 
термодинамически, испЬльзуя уравнения (1.5, 1.7), связывающие 
химические потенциалы и стехиометрические коэффициенты уча­
стников реакции в состоянии равновесия.
Предположим, что реакция протекает в газовой фазе, а газы -  
идеальны. Тогда химический потенциал данного компонента мож­
но выразить
Pt~ Pt + RThipi . (1 .8 )
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В условие равновесия Z/A-v,- = 0 подставим значение ц,- из (1.8): 
Z/W  = + RT Zv,ln pi = О , где p t -  равновесное давление,
2 > , 1п Pi =
RT






Zvfapi - / ( 7 ) ,  
то есть и левая часть тоже функция от Т.
Обозначим / ( 7 )  = In Кр (7), подчеркивая ее зависимость от Г и 
постоянство при постоянной Т , тогда
Zv,ln/?, = ln£p(7),
- V ilnр\ - v2k рг - +  v ' l k ^ ' i  +  v 2k р'г = h.Kp (T), 
- k  ) + In ( p ' , v i ‘Р 'г ’2 ) =  In KP( T ) ,
In Ц p p  = In Pi
'vi
■P’ , /
n' ”2------E ^ i  = K (T),
v, v, P v '
Pi -Pt -
(1.9)
При постоянной температуре KP(T) является постоянной, по­
этому для этого условия можно записать
Pi>vi К 2- _
V 1
Pi 'Рг
где Кр -  константа равновесия, а уравнение (1.9) -  закон действующих масс.
Зависит ли значение Кр от того, с какой стороны в данной хи­
мической реакции достигается равновесие, то есть со стороны 
продуктов реакции или со стороны исходных веществ?






Для обратной реакции 2NH3 О  N2 + ЗН2,
К
, Р л ,Р н ,
Рж.,
то есть К '=  —  
Р К „
Если изменим все коэффициенты и все отнесем к 1 моль NH3, 
то получим уравнение
V2N2 + 3/2Н2 о  NH3 .
РшгК "  —ЛР _1/2_3/2 5 К В* К ” К ' = К
1/2
Pn J Р Л 2
Константы равновесия не равны, поэтому для расчета Кр надо 
обязательно записывать реакцию, указав ее направление.
1.2.3 Вывод закона действующих масс методом циклов 
или методом ящика Вант-Гоффа
Выведем закон действующих масс другим термодинамическим 
методом, предложенным Ванг-Гоффом в 1886 г. Этот метод назы­
вают методом ящика Вант-Гоффа. Имеется большой ящик А, тер­
мостатированный при температуре Т, в котором будем проводить 
синтез аммиака.
В ящике А будет находиться равновесная смесь Н2, N2, NH3 с 
парциальными давлениями F 4н2, Р ^ у  Р \н 3- У ящика 3 отверстия,
закрытые заслонками и перегородками, которые проницаемы 
только для одного из трех газов.
В других очень больших термостатированных при той же тем­
пературе резервуарах Б имеются запасы тех же газов при давлени­
ях Р6^ , РБn2, Р шг Примем, что Ре > Р а  • К отверстиям в этих ре­
зервуарах и к отверстиям в ящике А могут присоединяться цилин­
дры с поршнями и заслонками.




Рис. 1.2. Схема проведения синтеза 
аммиака с помощью ящика Вант- 
Гоффа
Проводим синтез NH3 в ящике. Для этого из резервуаров отбе­
рем в цилиндры 3 моль Н2 (Vu2 ) и 1 моль N2 (Fn2 ) (1 процесс).
При этом давление в резервуарах и цилиндрах одинаково, то есть 
процесс отбора изобарный. Считаем, что Т -  const. Цилиндры от­
деляем от резервуаров, закрыв их заслонками. Затем движением 
поршня расширяем отобранные газы в цилиндрах до РАн2, FV 2, то 
есть парциальных давлений этих газов в ящике А. Это 2-й процесс 
- изотермическое расширение.
Далее присоединяем цилиндры к отверстиям в ящике А, одно­
временно присоединяем пустой цилиндр с вдвинутым поршнем к
3-му отверстию в ящике и начинаем вводить N2 и Н2 из цилиндров, 
медленно вдвигая поршни, и отбирать в 3-й цилиндр NH3 , мед­
ленно отодвигая поршень. При этом в ящике равновесно синтези­
руется 2 моль NH3 . 3-й процесс ~ изобдрный ввод. N2 , Н? я вывод 
Ш 3.
Далее цилиндр с 2 моль NH3 отсоединяем и сжимаем газ от
ш3 до ^ Н 3 . 4-й процесс -  изотермиче£кое~сжатие. Присоеди­
няем цилиндр к резервуару Б с NH3 и медленно поршнем при по­
стоянном давлении выталкиваем NH3 в резервуар. 5-й процесс -  
изобарный.
Подсчитаем суммарную работу всех процессов.
1-й процесс -  изобарный -  отбор 3 моль Н2 и 1 моль N2 из ре­
зервуаров:
А\ = н2 -АГщ + ■ АУщ = F^h2 ■ Vn2 + F^n2 • Ущ -
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=| PV = nRT\=3RT + RT = 4RT.
2-й процесс -  изотермическое расширение N2 и ЙЬ от Р6 до :
А = З Д Л п - ^  + Я Л д ^ -  .
^  ПА р А
ГН, r Nj
3- й процесс -  изобарное введение в ящик 3 моль Нг и 1 моль 
N2 и отбор 2 моль NH3 из ящика в цилиндр:
Аз -  - н2 • AFh2 - Р^а2 • AV^2 + Р%н3 • ^^Wi3=
= - 3 R T - R T + 2 R T  = -2RT.
4- й процесс -  изотермическое сжатие 2 моль NH3 в цилиндре 
о т ^ д о Р 15:
A4 = 2RTh 1 ш,
1 NH,
5-й процесс -  изобарное введение NH3 в резервуар Б из цилин­
дра: •
А5 = - P V
A = £ 4 = 3 R T h -
■AV-щ = -2RT.
Ръ






A = R T h ^ $ £  + R T h :^  + R T h ^ A i  
Р»' р р2U А -* XI А •*• н 2,а
A = RT In Рт,л
N2,A с NH3,b
р З  р  
-1 Hj,A Н.,А
-RTln р 3' р1н2,ъ1 щ,ъ
( 1.10)
Проведем обратный процесс, то есть отберем из резервуард 2 
моль NH3 и совершим далее все манипуляции до ввода получив­
шихся Н2 , N2, в соответствующие резервуары Б.
Давление в резервуарах оставим прежним, а в ящике изменим 
(Р 'а), но так, чтобы сохранилось равновесие. Тогда работа обрат­
ного процесса будет:
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A' = -RT\a
р л  
1 Ш,,А




р 3 / р1 Н^ .Б-1 Nj,E
Так как при обратном процессе мы вернули систему в прежнее 
состояние и процесс провели равновесно, то работа цикла
Т - Т
общая -  А' + A = Q  ■ 7] = Q'"1~  2 .
Л
Но Т\ = Тг, так как процесс изотермический, поэтому 
Абщая- А ' + А  = 0, то есть А = -А '
р 2 р '2
RT]n -А А -  = RThr- =... = const = RT\nK„.рЪ р П/3 D' Р
2, А-* N 2 ,А гН2,А^2,А




р /3 p t  
* тт а* лт
Рa nh3,a
л р 3
h 2,ax n 2,a 1 н 2 р,А N2)A
(111)
.•<
1.2.4 Константы химического равновесия
для идеализированных и реальных систем
Для условий, когда применимы законы идеальных газов, выра­
жение константы равновесия имеет следующий вид:
*,-П р:
Другое выражение константы равновесия можно вывести, под­
ставляя в уравнение значения парциальных давлений, определяе­





где С, -  концентрация компонента г, выраженная в моль на литр.
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Отсюда
( p ,v' ^
К,=П Ъ~ =П
i \ P l '  J










= Kc( R T f "  
( 1.12) 
(1.13)
Константа равновесия Кс зависит только от температуры, так 
как левая часть соотношения (1.13) не содержит переменных вели­
чин при постоянной температуре. Численно Кс совпадает с Кр 
только для реакций, происходящих без изменения числа моль в 
ходе реакции.
Так как для идеальных газов парциальные давления Р, свя­
заны с общим давлением Р и мольной долей N, данного компо­
нента в смеси равенствами вида Р, = К  ■ Р0б , то, подставляя эти 
равенства в выражение константы равновесия Кр, получим:
=П X W ' =П ■Р ZvhZVi =KNPоб N  об
Ду
Kp = KNPo6Ду (1 М)
= <1Л5>
Кб
(  Величина Км называется тоже константой равновесия, но она 
| зависит не только от температуры, но и от общего давления (она 
численно отлична от Кр ). Только для реакций, которые протекают 
без изменения числа молекул, Кр -  Км и не зависит от давления.
Для неидеальных газов можно получить выражение константы 
равновесия, содержащее фугигивности компонентов в реакцион­
ной смеси вместо их парциальных давлений:
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V = П ГЛР
y / ' j
Так как f  = р Pi, то







Аналогичные соотношения могут быть выведены также для ре­
акций в разбавленных растворах. Для растворов высоких концен­
траций и для неидеальных газов вместо концентраций С, компо­
нентов следует пользоваться их активностями а, определяя кон­
станту равновесия Ка выражением:
( _/Vj Ла .*.-п
i




' V I У
(М7)
1.2.5 Гетерогенное химическое равновесие
При выводе закона действующих масс для гомогенных химиче­
ских реакций было принято, что все участники реакции оказывают 
влияние на Кр .
Для гетерогенных химических реакций характерно то, что уча­
стники реакции находятся в разных фа?ах, и таких фаз может быть 
несколько. Гетерогенным химическим равновесием называют 
равновесное состояние таких реакций.
Рассмотрим в общем виде реакцию, где участники реакции га­
зообразные и твердые или жидкие вещества
v M lfr) + ^ 2(“ ) = v 'M /,(r) + р ,г А ' ^ )
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Для состояния равновесия dG = 0, то есть
dG + liHip,)dx = 0,
dx  > 0 , поэтому dG = 0, если Z/W  + £//,/>; = 0 , или для приве­
денной реакции: Лг
-V i/ii -  ргЦ г -••• +  +  р 'ъ р 'г  =  0  .
Для идеальных газов д  + ЯГ in /?,, химический потенциал 
твердых веществ можно связать с активностью я, подобным соот­
ношением:
/%в) = /V + ЯГ In я , .
I / , v ,  + ЯГ Iv,ln pi + Z/Лтв) pi + ЯГ ZpM я, = 0 ,
Z/TjV,- + Z/Атв) Pi = /Г ) , /(Г )=  cows/ при Г = cons/,
— ^  ^^Д(т»)Я| _  — | л
ЯГ р
RTbiK'p - R T  Zv/ln Pi + ЯГ Z рДи я , . 
ч Очень часто твердые, а иногда и жидкие фазы, .участвующие в 
реакции, являются практически индивидуальными соединениями, 
активность и химический потенциал которых зависят только от 
температуры. При постоянной температуре я, = const и эти вели­
чины могут быть включены в константы равновесия. Тогда
n'v'o '*
ЯГ1п -■■■■■ =ТК1пГ„V. Р~ ”
Pi Ч
n f o v ) = * ; -
_  у .
P l ' ^ 1 Р ’ <
const1, ^ тв) = const' , -  К' ■ const' = К в,
й и  гГ
Y [ p i = KP
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Константа равновесия гетерогенной реакции определяется 
только равновесным давлением газообразных участников реакции, , 
характеристики конденсированных участников не входят в явном! 
виде в эти уравнения. 4—
Так для реакции FeO(TB) + Над = Fe(TB) + Н20 (1) при невысоких
температурах Кр = Н,0
При более высоких температурах Fe и FeO образуют твердый 
раствор, поэтому, хотя реакция и гетерогенна, состав фаз будет
Jf, ^ Н,0 ' flFeменяться и л  = — =------- .
р Р -а1 Н2 u FcO
Для реакции СаСОз(тв) = СаО(тВ) + СОад Кр=рСо2,
В гетерогенных реакциях равновесие достигается при опреде­
ленном парциальном давлении газовых компонентов и не зависит 
от относительных количеств твердой фазы. Важно, чтобы эта 
твердая фаза существовала. Для реакции, когда образуется только 
одно газообразное вещество, как при разложении СаСОз, Кр зави­
сит только от давления (при данной температуре) и поэтому рав­
новесное давление называют давлением разложения. Темпера­
тура, при которой рсог -  1 атм, называют температурой раз­
ложения, то есть при Т < Гразл самопроизвольного разложения 
не происходит. (На самом деле оно происходит в открытых сис­
темах при удалении С 02 , как и испарение жидкости при Т < 
Рюш •)
При разложении соединений на твердые и газообразные про­
дукты ступенчато наблюдается скачкообразное изменение давле­
ния диссоциации. Так схему превращения CuS04 • 5Н20  -» CuS04 
можно описать следующими реакциями:
CuS04 • 5Н20  о  CuS04 • ЗН20  + 2Н20 (П), К'р = Р ^ о ;
CuS04 • ЗН20  о  CuS04 • Н20  + 2Н20(п) , К"р = Р н 2о ;
CuS04 • Н20  о  CuS04 Н20(„), К"'р = Рц^о •
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Молекулы воды в кристаллогидрате неравноценны. Это под­
тверждается рентгеновскими исследованиями и исследованиями 
теплоемкости кристаллогидратов при удалении воды.
Все эти соотношения, связывающие парциальные давления, 
концентрации, мольные доли, фугитивности или активности ком­
понентов в выражения констант равновесия КР, КС, К к , Kj и Ка , 
носят название закона действия масс (или закона действующих 
масс).
Закон действия масс имеет очень большое значение в учении о 
химических равновесиях. Он показывает, что соотношение между 
концентрациями, ши давлениями, выражаемое константой рав­
новесия, не зависит от того, какие из веществ, участвующих в 
данной реакции, применяются в качестве исходных и в каких от­
носительных количествах они введены в реакцию.
1.2.6 Вопросы для самопроверки
1. Сформулируйте закон действующих масс. Какие способы его 
вывода Вы знаете?
2. Выведите закон действующих масс кинетическим путем для ре­
акций:
а) ЗН2 + N2 = 2 NH3 б) 2Н2 + 0 2 = 2Н20
в) СО + 2Н2 = СН3ОН
Используя полученные соотношения, выведите общее выраже­
ние для константы химического равновесия.
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Блок-схема «Закон действующих масс»
1. Условие химического равновесия;
Z w  = °
2. Закон действующих масс:
Соотношение между парциальными давлениями компонентов, выраженное 
константой равновесия Кр , постоянно и имеет строго определенное для дан­
ной температуры численное значение.
3, Константа химического равновесия
для идеальной системы для реальной системы
*,-п ррру
т 1 г 1
* - п ( § ^ = п
N '/‘
NV */= п№1 )
4. Соотношение между константами равновесия:
К = К С(ДТУ
KP = KNP J
K f = K P I \ ,r/‘J
к . = к . - Т 1{ Uv'J
Парциальное давление 
газа -  давление, которым 
обладал бы каждый газ в 
смеси, если бы при той же 
температуре он один зани­
мал весь объем, который 
занимает смесь.
Фугитивность  -  функция 
концентрации, температуры 
и давления для реального 
газа, кото рая  с в я зан а  с 
термодинамическими свой­
ствами так, как с этими 
свойствами для идеальных 
газов связано давление.
Активность -  величина, 
которая при подстановке ее 
вместо концентрации в 
термодинамические функ­
ции и д еал ь н о й  системы 
делает их применимыми 
для реальной системы.
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3. Какие недостатки имеет кинетический вывод закона действую­
щих масс?
4. Что такое число пробегов реакции? Как по-другому называется 
эта величина?
5. Каково термодинамическое условие химического равновесия?
6. Какие условия должны выполняться для реакции при выводе 
закона действующих масс термодинамическим методом?
7. Как изменится выражение закона действующих масс, если газы 
неидеальны?
8. Выведите закон действующих масс термодинамическим путем;
а) для случая, когда газы идеальны;
б) для случая, когда газы неидеальны.
9. Выведите закон дествующих масс методом циклов. Что пред­
ставляет собой ящик Ванг-Гоффа?
10. Выведите математические соотношения, связывающие:
а)  КР и Кс,
б) Kf u K p ,
В) Ка И Кс , 
г) Кр и Км.
11. Какие факторы влияют на константы равновесия Кр и Ке , если 
реагирующую систему рассматривать как идеальную?
12. К'р есть константа равновесия реакции; 3/2 Н2 + V2 N2 = NH3, 
К"р -  константа равновесия реакции: ЗН2 + N2 = 2NH3 . Будет 
ли различие в величинах К'р и К'р при одинаковой темпера­
туре? Напишите математическое соотношение между К'р и 
К"р ?
13. Для каких реакций константа равновесия Кр равна равновес­
ному давлению в системе при данной температуре?
14. В каком соотношении находятся величины Кр и Кс для реак­
ции:
S2(tb) 4 Н 20 ( Газ) — 2 Б 0 2(газ) 4 Н 2(газ) ?
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15. Общее давление в равновесной системе NH jCI^b) = NH3(ra3) + 
НС1(газ) равно Р. Выразите константу равновесия Кр этой реак­
ции через общее давление.
16. Изменится ли и как значение константы равновесия Кр реак­
ции А + 2В = АВ2 , если общее давление в системе увеличить в 
2 раза? Все вещества находятся в системе в идеальном газооб­
разном состоянии.
11. Константы равновесия Кр и Кс зависят только от природы реа­
гирующих веществ и от температуры.
12. Константа равновесия Кр зависит от формы записи уравнения 
химической реакции. Отсюда К"р = (К'р)2
13. Константа равновесия Кр равна равновесному давлению в сис­
теме при данной температуре для гетерогенной реакции, в ко­
торой образуется единственный газообразный продукт, 
причем, согласно уравнению реакции, должен образовать­
ся 1 моль этого продукта.
Задача № 1
Константа равновесия реакции образования йодистого водорода 
= 1. Определить состав (в мольных процентах) равновесной ре­
акционной смеси, состоящей изначально из 3 л водорода и 3 л йо­
да.
Ответы:
14. КРЖ С, так как Кр = Kc(RTY '~Vi, v', = 6; v, = 4 ,
Кр = Kc( R T f , так как (.RT)2 > 1, то Кр > Кс.
16. Изменение общего давления не изменит значение Кр .
1.2.7 Примеры решения задач
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Решение:
Обозначим через х число литров образовавшегося Ш по реак­
ции:
Н2 + 12 = 2Ш .
Для этого в реакцию должно вступить по х/2 л водорода и 
йода. Тогда при достижении равновесия каждого из ис­




( 3 - - )
2
= 1, х = 2 ,
то есть равновесная смесь содержит: 2 л Ш, 2 л 12, 2 л Н2 . 
Содержание каждого из веществ в равновесной смеси равно 
33,3 % .
Задача № 2
Газообразные вещества реагируют по уравнению:
72 А + 2 В = С.
Выразите для этой реакции Кр через равновесное количество ве­
щества С, равное х молей, если для реакции было взято 2 моль А и 
1 моль В при общем равновесном давлении Р.
Решение:
KP = KN . P^V■*общ ? К -  Nc~ лГ1/2N\a - N N.
pAv
1/2 ^2 о^бщ ?
zlv=l-2- 72 = -72.
Чтобы получить х моль вещества С, должно прореагировать 
0,5 х моль вещества А, 2 х моль вещества В.
Тогда в равновесной смеси останется
(2  - 0,5 х ) моль вещества А ( пА ) ,
(1  - 2 х ) моль вещества В (п в ) .
Общее число моль газов в системе равно (3-1,5 х) моль ( «общ).
Иобщ
2 -  0,5х 
3 -1 .5х
Щ = 1~2х N  _ пс 
«о6щ 3-1.5х ’ с по6щ
х
3 -1 .5х’
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. х(3-1.5х)1/2(3-1.5х)2 р{-гп)_____ х(3-1.5х)3/2
р (3-1.5х)(2-0.5х)ш (1-2х)2 ' (2-0 .5х)ш (1-2х)2Р 3/2
Ответ: К х(3-1.5х)3/2
(2 -  0.5х)1/2(1 -  2х)2Ръп '
Задача № 3
Константа равновесия реакции отщепления водорода от этилена:
С2Н4 = С2Н2 + Н2
при 1000 К равна 2,03-103 Па. Определить среднюю молярную мас­
су равновесной смеси, если исходная смесь содержит по 1 моль 
ацетилена, водорода и этилена. Общее давление в системе равно 
1,013105 Па.
Решение:
Для определения средней молярной массы необходимо найти 
состав равновесной смеси и выразить его в мольных долях. 
Предположим, что число моль водорода в равновесной смеси 
изменилось по сравнению с исходной смесью на у. Тогда в со­
ответствии с уравнением реакции состав равновесной смеси 
можно выразить так:
«с2я4 - 1 - у ,  пс7щ -  1  + у ;2"  2 Пщ = 1 + у.
Суммарное число моль в равновесной смеси:
! >  = ( 1 - у )  + ( 1 + у )  + ( 1 + у )  = 3 + у .
Нацдем парциальное давление компонентов смеси:
Р _ ^С2Н4 , р _  ^~ У . D 
п 3 + у'С2н4 об ?
р
1 С2н.




р  -  н *
■Гн2 ~ v
2 >




Р ■Рк  _  г сгн г г н г _
р  р
Г с ,н , (3 +30*0“  у)
•1,0 13 1 05 = 2,03 1 03,
/  + 2у + 0.887 = 0.
Уравнение имеет 2 решения: yi = - 1,336 иуг = - 0,664. Так как у 
не может быть меньше -1, поэтому условию задачи отвечает 
только значение у = - 0,664, тогда:
Ис2я4 = 1+0,664=1,664;
Яс2я2 ~ 1 " 0,664—0,336; 
пн2 = \ -  0,664=0,336
В мольных долях: х с 2я 4 =0,444; Хс2я2= 0,278; пн2=0,278,
Среднюю молярную массу вычислим по формуле:
Мер =  Мс2Я4 • Хс2Я4 +  Мс2Я2 • ХС2Н2 +  Мя2 • Х-н2 =
= 28 • 0,444+26 • 0,278+2 • 0,278=20,2
Ответ: Мср = 20,2
Задача № 4
При 200°С константа равновесия реакции дегидрирования изопро­




С =  0  + Нг (г)
СНз
равна 6,92'104 Н/м2. Вычислить степень диссоциации изопропило­
вого спирта при 200°С и давлении 9,7-104 Н/м2, считая, что смесь 
газов подчиняется законам идеальных газов.
Решение:
Обозначим степень диссоциации изопропилового спирта до 
ацетона в газовой фазе через а .
Если до реакции число моль изопропилового спирта было п, то 
в равновесной смеси останется: п - па = п ( \ - а) моль .
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В результате в соответствии с уравнением химической реакции 
должно получиться па моль ацетона и па моль водорода. 
Суммарное число моль газа в равновесной смеси 
Тл = п - па  + па  + па  = п ( 1+ а)  .
Парциальное давление компонентов смеси:
1 с^ н.он
1 - а  
\ + а
Р Р г  > г (
а




По закону действующих масс: 
Р -РV  _  Г (СН3)2СО г н 2 
^--------------->
с С,Я7Ш
к  а •(! + «)
* (1 + а )2 • (1 -  а)
Р = а
1 - а 2 ‘
Отсюда: а 2 =
1
1 + Л  1 + 9>7-Ю4
= 0,415, а=  0,645.
К . 6,95-104
Ответ: а  = 0,645
1.2.8 Задачи для самостоятельного решения
1, Константа равновесия Кр реакции образования метана из оксида 
углерода (П) и водорода
СО + 3 Н2 о  СН4 + Н2О
при 900 К равна 1,25-Ю’10. Считая, что вещества, участвующие 
в этой реакций, являются идеальными газами, а числа киломо­
лей СО, Н2, Н20  поддерживаются равными 1, найдите Кс для 
этой системы.
Ответ: Кс =7,0 -10'3.
2уКонстанга равновесия реакции образования Ш при некоторой 
^  температуре Кс = 1. Определите состав равновесной реакцион­
ной смеси (в мольных процентах), получаемой из исходной 
смеси:
а) 5 л Я2 и 2 л J 2; б) 2 л Я 2 и 5 л J2 .
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Ответ: а) # 2 = 57Д%, J2 = 14,3 % , HJ = 28,6%.
б) Н2 = 14,3 % , J2 = 57,1 % , Я /  = 28,6 % .
3. При смешении 1 моль вещества А с 1 моль вещества В в резуль­
тате химической реакции
А + 2 В = АВ2
в равновесной смеси образовалось 0,2 моль вещества АВ2 . Рас­
считайте Кр этой реакции при общем давлении 105 Па, если все 
вещества находятся в идеальном газообразном состоянии.
Ответ: Кр = 1,777-Ю'10 Па'1.
4. Для реакции
N20 4 = 2N02
при Т = 328 К Кр = 1,38* 105 Па. Сколько моль N20 4 следует по­
местить в сосуд емкостью 1 м3, чтобы при наступлении равно­
весия концентрация N02 в нем была 0,1 моль/м3?
Ответ: 0,05 моль.
5. Степень диссоциации N20 4 на Ж )2 при Т= 0 °С и Р=  1 рав­
на 11 %. Найдите константу равновесия этой реакции.
Ответ: Кр = 0,049 .
6. Вычислите степень диссоциации NH3 при 400 °С и давлении 
10,13* 105 Н/м2 и процентное содержание NH 3 в равновесной 
смеси N2 + 3 Н2 <-> 2 NH3, если константа равновесия реакции 
Кр = 78,59-105 Н/м2 .
Ответ: а  = 0,9255, со ш 3 = 3,86 мольных процента.
7. Рассчитайте константу равновесия Кр при 600 К для реакции
2 Н2 + СО(Г) <-> СН3ОН(Г) , 
если при этой температуре для реакции
СН3ОН(Г) + СО(г) <-> СН3СООН(Г) Кр = 2,78-Ю'9 (Н/м2)'1, 
а для реакции
2 Н2 + СН3СООН(Г) <-> 2 СН3ОН(Г) К?2 = 6,5 • 10'6 (Н/м2)’1.
Ответ: так как AGX = AG\ + AG2, a AG = - 2,303 RT lg Kp , to
a; x = kPx ■kP2= 1,8m o -14 h /m2.
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8. Для реакции
со + щ т  со2 + н2
при 930 К Кр = 1,0. Смесь, состоящая го 20 об. % СО и 80 об. 
% Н20, нагревается до 930 К. Определите равновесный состав
1.3 Влияние внешних факторов на смещение 
химического равновесия
1.3.1 Принцип Ле-Шателье
Влияние Температуры на смещение равновесия в общем виде 
было впервые установлено А.Л.Потылицыным (1880). Через не­
сколько лет это влияние в количественной форме было выражено 
Вайт-Гоффом (1883). Немного позже Ле-Шателье (1885), а затем 
Браун (1886) сформулировали общий принцип, отражающий влия­
ние изменения различных факторов на положение равновесия, 
принцип смещения равновесий, называемый иначе принципом Ле- 
Шателье, который можно выразить следующим образом.
Если на систему, находящуюся в устойчивом равновесии, воз­
действовать извне, изменяя какое-нибудь из условий, определяю­
щих положение равновесия, то в системе усилится то из направ­
лений процесса, течение которого ослабляет влияние произведен­
ного воздействия, и положение равновесия сместится в том же 
направлении.
Учитывая, что истинное равновесие всегда отвечает равенству 
скоростей прямого и обратного процессов, можно сказать, что 
смещение равновесия происходит в том случае, когда произведен­
ное воздействие неодинаково влияет на скорости прямого и об­
ратного процессов. Это нарушение равенства скоростей и приво­
дит к смещению равновесия и переходу системы в новое состояние 
равновесия, при котором скорости опять станут одинаковыми, хо-
смеси.
Ответ: 4% СО, 64% Н20, 16% С 02, 16% Н2.
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тя и будут отличаться от первоначальных. Рассмотрим влияние 
изменения только двух важнейших факторов, определяющих по­
ложение равновесия -  температуры и давления.
Возьмем для примера систему, состоящую из азота, водорода и 
аммиака, находящуюся в равновесии:
N2 + ЗН2 О  2 Ш з .
Рассмотрим сначала влияние изменения температуры. Как будет 
смещаться равновесие в этой системе при повышении температу­
ры? Реакция образования аммиака сопровождается выделением 
теплоты (экзотермическая реакция). При обратной реакции тепло­
та, очевидно, поглощается (эндотермическая реакция). Повышение 
температуры извне можно осуществить, подводя к системе тепло­
ту. Такое воздействие вызовет усиление того из направлений реак­
ции, которое сопровождается поглощением теплоты, т.е. диссо­
циацию аммиака. Это смещение равновесия и ослабит влияние 
оказанного внешнего воздействия. В самом деле, зная теплоемко­
сти азота, водорода и аммиака, можно для какого-нибудь данного 
количества их смеси известного состава, находящейся в равнове­
сии, рассчитать, какое количество теплоты нужно подвести к этой 
системе для повышения температуры ее? например, на 100 °С. Од­
нако химическая реакция (в данном случае диссоциация аммиака) 
поглотит часть введенной теплоты, й в результате то же количест­
во теплоты вызовет повышение температуры не на 100 °С, а соот­
ветственно меньшее.
Указанное явление происходит потому, что повышение темпе­
ратуры неодинаково увеличивает скорости обоих направлений 
процесса. Скорость эндотермического направления возрастает 
сильнее. Это и вызывает смещение равновесия до состояния, при 
котором скорости прямой и обратной реакций станут опять рав­
ными между собой. Легко видеть, что понижение температуры бу­
дет, наоборот, смещать равновесие в сторону образования аммиа­
ка.
В общей форме влияние изменения температуры можно выра­
зить таким образом:
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Повышение температуры всегда благоприятствует накопле­
нию тех веществ, которые образуются в данной реакции с погло­
щением теплоты, то есть усиливает эндотермическое направле­
ние процесса. Понижение температуры действует в противопо­
ложном направлении.
Чем большим тепловым эффектом обладает данный процесс, 
тем сильнее смещается равновесие с изменением температуры. В 
процессах же, в которых тепловой эффект мал, равновесие при из­
менении температуры смещается незначительно.
Рассмотрим влияние изменения давления для той же реакции, 
выяснив, как будет смещаться равновесие при повышении давле­
ния. Повышение давления усилит то из направлений процесса, ко­
торое сопровождается уменьшением объема, и это ослабит влия­
ние произведенного воздействия.
Для газовых реакций изменение объема приближенно можно 
определить, считая, что объемы одного моля различных газов при 
одинаковых температуре и давлении одинаковы. В реакции из од­
ного моля азота и трех молей водорода получается два моля ам­
миака, то есть течение реакции в прямом направлении сопровож­
дается уменьшением объема в два раза (из четырех объемов полу­
чается два). Следовательно, обратная реакция сопровождается та­
ким же увеличением объема. Повышение давления при постоян­
ной температуре и постоянных количествах реагирующих веществ 
можно осуществить, только сжимая систему, то есть уменьшая ее 
объем. Такое воздействие вызовет усиление в системе того про­
цесса, который сопровождается уменьшением объема, то есть в 
данном случае образование аммиака. Понижение давления долж­
но, наоборот, способствовать диссоциации аммиака.
Это смещение равновесия и ослабит влияние произведенного 
воздействия. В самом деле, если газовая смесь находится в услови­
ях, когда к ней применимы законы идеальных газов, то при отсут­
ствии смещения химического равновесия для повышения давления 
в два раза требовалось бы уменьшить объем тоже в два раза. Одна­
ко при образовании аммиака общее число молей газа сокращается,
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и поэтому уменьшение объема в два раза приводит к повышению 
давления не в два раза, а в меньшей степени.
В реакциях, происходящих с участием газообразных веществ, 
повышение давления смещает равновесие в сторон}' веществ, со­
держащих меньшее число молей газов. В общей же форме влияние 
изменения давления на положение равновесия можно выразить 
следующим образом:
Повышение давления благоприятствует образованию веществ, 
занимающих в данных условиях меньший объем, то есть усилива­
ет то из направлений процесса, которое сопровождается умень­
шением объема. Понижение давления действует в противопо­
ложном направлении.
Чувствительность положения равновесия к изменениям давле­
ния оказывается тем большей, чем большим изменением объема 
сопровождается данный процесс. В процессах же, в которых изме­
нение объема незначительно, равновесие слабо смещается при из­
менении давления.
Значительные изменения объема могут происходить только в 
реакциях, в которых участвуют газы, то есть когда хотя бы один из 
компонентов находится в газообразном состоянии. В процессах 
же, происходящих в конденсированных фазах, ни один из компо­
нентов реакции не находится в газообразном состоянии и, следо­
вательно, значительных изменений объема происходить не может. 
Поэтому в таких процессах изменением давления не удается дос­
тичь значительных смещений равновесия, как это часто удается в 
реакциях с участием газообразных продуктов.
Принцип смещения равновесий охватывает влияние и других 
факторов. Если равновесие в процессе зависит от внешних элек­
трических, магнитных полей, то изменение их тоже усиливает то 
из направлений процесса, которое уменьшает влияние произве­
денного воздействия. Точно так же влияет и введение дополни­
тельных количеств одного из компонентов реакции, в чем можно 
убедиться из рассмотрения константы равновесия.
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Химическая термодинамика дает метод количественного выра­
жения всех этих влияний.
1.3.2 Уравнение изотермы химической реакции
Химическая термодинамика позволяет предсказать концентра­
ции реагентов в равновесной реакционной смеси и влияние на них 
изменения внешних условий и предвидеть максимальный выход 
йолезного продукта, что имеет большое практическое значение.
Для вывода соотношения между концентрациями реагентов в 
равновесной смеси воспользуемся выражением работы (1Л0), по­
лученной при синтезе 2 моль аммиака при рассмотрении закона 
действующих масс методом ящика Ванг-Гоффа.
A = R T h  -----КПа Ршз'Б ,
^H2,A^ N2,A ^H2tC^ N2,B
где РА -  равновесные давления, а РБ -  произвольные давления соответствующих 
газов.
Поскольку синтез 2 моль аммиака проходил равновесно, 
А = Атах = - AG, значит из (1.10) получим
р 2
AG = -ЯТЬК „+ДЛп , Ш*-Б ,
'  Pi &Hj.E-'Nj.E
или в общем виде
4G = -ЯГ  h  К , + И -In . (1.18)
Полученное выражение называется уравнением изотермы хи­
мической реакции.
Это уравнение можно вывести и другим путем:
(dG)Pj  = I (jijv,)dx;
г<кР
\d x  j  Рт 
Mi ~ M°i + R T h  p, ;
= E  мм >
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\d x
где Z //,v , -  постоянный член.
у у *
~ 1Я * П Т )= *‘ К’:
lu.v, = liAv, н «/T vjnp , ;
JG | = Z A /  + ^ 2 v , ] n ^  ;
Jp ,t
^ Vi = -RTbxKp
dG_
Л
= -R T \aK p+ R T^\a  p]> .
p,r
Г Если массы веществ столь велики, что расход на один пробег в 
реакции практически не сказывается на массах веществ и их пар­
циальных давлениях, можно заменить дифференциал конечной
U g  a g v
[разностью\ dX АХ и при пробеге реакции А%- 1 получим
AG = -R T\aK p+ R T jy  РГ ,
то есть уравнение изотермы химической реакции.
Если парциальные давления всех участников реакции ц, = 1 атм, 
то pj‘ = 0 и AG° = -R T h K p, где AG0 -  изменение энер-
i
гии Гиббса при стандартных условиях;
Уравнение изотермы химической реакции показывает связь AG 
с Кр .
Если к веществам, участвующим в реакции, законы идеальных 
газов неприменимы, то при пользовании уравнением изотермы 
вместо парциальных давлений компонентов и константы равнове­
сия Кр следует пользоваться их фугитивностями в реакционной 
смеси и константой равновесия К/. При пользовании же уравнени­
ем изотермы для реакций в неидеальных газах или в неразбавлен­
ных растворах вместо концентраций и константы равновесия Кс 
следует вводить активности и константу равновесия Ка.
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При постоянных температуре и давлении или температуре и 
объеме всякая реакция может происходить самопроизвольно толь­
ко в направлении убывания соответствующего изотермического 
потенциала, то есть при AG < 0 или AF < 0. Уравнение изотермы 
позволяет рассчитать AG или AF интересующей нас реакции для 
заданного состава реакционной смеси и определить, в каком на­
правлении и до какого предела может протекать реакция в данных, 
условиях.
1.3.3 Уравнения изобары и изохоры химической реакции
Влияние температуры на смещение химического равнове­
сия. Уравнения изобары и изохоры устанавливают количествен­
ную связь между Кр и температурой. Вьщедем уравнения изобары 
и изохоры двумя способами.
1 способ:
G = H -T S , d G - - S d T  + VdP, 
dG(dG)? = -SdT, -  = -S ,
v '  dT
AG = AH -T  AS, -A S  =
dAG
dT
AG = АН +Т (dAG\
[ d T  )
В равновесии AG = 0 , то есть АН +Т




dAG __А Н  
dT ~ Т
AG° = -RT\aKp ,
d (R T hK p)
dT
d h K p _ AH 
dT ~ RT2




Это уравнение устанавливает связь между изменением констан­
ты равновесия с температурой и тепловым эффектом реакции Оно
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относится к процессам, происходящим при постоянном давлении, 
и называется уравнением изобары реакции.
Дня процессов, протекающих при постоянном объеме, можно 
получить вполне аналогичное уравнение, связывающее изменение 
константы равновесия с температурой и тепловым эффектом реак­
ции при постоянном объеме, называемое уравнением изохоры 
реакции.
Аналогично:
F = U -T S , AF = A U -T A S ,
dF = - S d T - p  dV, (,dF)v = - S d T ,
AF = AU + T 'dAF^ 
[ d T  J
,AF= 0 ,
dAF A U 
TdT
d (R T h K c)
dT
A F  = -R T \n K c,
A U 
T
d \n K c _ AU 
dT ~ RT2
-  уравнение изохоры.
Рассмотрим другой вариант вывода этих уравнений.
(  dAG\
G = H - T S , AG = АН +Т ——
iv dT
(1.20)
AG = - RЛи Kp + R T h  Д /? / ' ,
i
dAG R - d T h K ,  R T - d h K .  R 'd T h I l P i '  R T -dh -Y lP ?
dT dT dT dT dT




= - Я Ъ К , - — ЫК’ .Р d T  i y ,
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AG и
Подставляем в уравнение Гиббса-Гельмгольца выражение для
dAG
dT
•RT Ш р + R T h  Д  р*‘ = АН + T(-R InКр -
RTd\aKp
dT




-я ъ П р '1)’
i
R T b iJJp p




Вывод изохоры для Kc -  аналогичен.
Анализируя эти уравнения, нетрудно убедиться, что они в коли­
чественной форме выражают вывод, вытекающий из общего 
принципа смещения равновесий, что повышение температуры все­
гда смещает равновесие в направлении эндотермического процес­
са.
В самом деле, обращаясь, например, к реакции синтеза аммиака 
N2 + ЗН2 О  2NH3,
и вспоминая, что при течении ее слева направо теплота выделяет­
ся, го есть
АН < О,
мы заключаем по уравнению изобары, что для этой реакции
d h K p
dT
< 0 .
Это означает, что с повышением температуры hKp, а следова­
тельно, и константа равновесия К =
р 2'ш ,
Р •Ргr Vr •'н,
уменьшаются, то
есть относительное содержание аммиака понижается, и равновесие
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смещается влево. Иначе говоря, повышение температуры смещает 
равновесие в направлении эндотермического процесса.
Уравнения изохоры и изобары реакции характеризуют измене­
ние константы равновесия с температурой. Они определяют эту 
зависимость в дифференциальной форме. Для практических расче­
тов равновесия при различных температурах требуется интегриро­
вание этих уравнений.
Принимая в небольшом интервале температур {Т\- Т2 ) то, что 












Но если надо учесть, что АН = /  (7) , а АСР ? f{ T )  (второе 
приближение), то:
АН = Н2 -Н и
In
( k p 1- P T2 AH(T2 - T x)
Kp\  РП J RT2Tx
dAH _dH 2 dHx _ n  п  _ , п
— ”  U ту U р Z-Дч^  р *





=  E(VA, Ц  - Z(VA>, L  -  Кирхгофа ,
AHh = AHh + \ACpdT,
dT Г ? .1 npoa
\dAH = \ACpd T ,
■AHt2 = AHtx + ACp (T 2 -T {) = AHtx + ACP T2 - ACP Tx,
A T T
d h K = — -dT  ; примем T - T 2,
RT2
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dh.K  = ^ ~ d T  + ^ ~ T d T  -  ^ ± d T , 
RT2 RT2 RT2
In
ГК Л  AH ^ T - T J  A Cr





V - ' i y
i _ _ L  
7  " 7 .
АЯГ (T-ТА
lgK2 =\gK{+— ^ ------  +
2 1  23-RTTl
ACP
7? lg





I приближение поправка II приближения, учитывающая влияние Т на АН
Если интегрировать в неопределенных пределах:
< /к £ Р = - ^ - Л 7 \  
АН
dbxKP= _ 2
при Т - Т г ,
RT
T-d T  + ^ ^ - d T  - ^ d ^ d T ,
Л Г




ДО Д + 5' .
ЯГ 7? ЯГ
5 ' может быть определена, если известны Кр при 2-х температу­
рах и известен АН хотя бы при одной температуре. С учетом того, 
moAG° = -RT\aK p ,
-AG° AHTi А Сг 





f f  можно определить, зная AG хотя бы при одной температуре и 
все Ср, а также AG°298- Кроме того, возможен и другой путь -  пря­
мого экспериментального определения AG при разных температу­
рах. Этот путь заключается в проведении реакции в электрохими­
ческом элементе и измерении ЭДС этого элемента.
Третье приближение решения уравнения изобары учитывает 
то, что: АСр — f  (Т) ,
Ср — Qq + й\Т + й2Т2 +...,
АСр = Аа0 + Аа{Г + Аа2Т2 +...,
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. h H T + [ h C FdT А Н т( Т - Т Л
1п К .  = Ы К . +  f— ri-.J  '  J r  =lnК ,  +— ----- У- +Л A J RT1 A щ Т
|(Д а0+ Л о ,Г  + A a 2T^)dT
R T 1
dT'
АНт(Т-T,) f lteo(T-T,) + \Ra,(T'-T?) + \Aa2(T*-T>))
------- HI-------- L i+  f ------------------------A---------------:---------- 3------------------------dT >
RT2T  3 R T 2
ДH t ( T - T . )
In K ,  =ln K „  +— ^ ----- - +A A RTT
AQq A o / i  | А д, A a /Г,2 | А а ,Г  A a ,^ 3 ^  _ 
ЙГ f i f 2 2fi 2fiT2 3fi 3fiT2' P
У Ч ^ Г  Д п р Г ^ Г -Г ,)  i А а Д Г - Г , )  А а / Д Г - Г , )  
л fir,r Д  Г, Д 7Т, 2 R  2ДГГ]
А ° ; ( Г г -  Г,2) А я / Д Г - Г , ) ,
6fi 3fi7T[
Пример: СО +  2Н 2 = СН3ОН;
Ср для СО =  7 кал/моль-К 
Ср для Н 2 =  6.75 кал/моль-К 
Ср для СНзОН =  10.5 кал/моль-К
(1,23)
Л7Г298 = - 24000 кал/моль
^ , =  4.10“ КГ...=':>
798
2 приближение:
lg & 79 = lg Кр298 +  ЛНТх{Тг - Тх)/2.ЪКГгТх =
= lg (4-104) + (-24000 • 500) / ( 4.57 • 298 • 798 ) = 




lg КРш= lg КРш + А Н ф  - Т\) /  23RT2Ti +
+ {АСР / 4.57) 2.3 lg (Г2 / Тх) - ЛС, (Г2 - Г,) / 4.57Г2 
21Ср = I v,-Cp. = 10.5 - 7 - 2 • 6.75 = -10 кал/моль-К ;
lg Крш = -4  + 0.6 -10.9 + (-10 • 2.3 • 0.35 ) / 4.57 + 
10/500-4.57-798 = - 14,7
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«Уравнения изобары, изохоры и изотермы 
химического равновесия»
1. Изохора d\aK c _ AU
dT ~ RT2
2. Изотерма AG = - RT\d.Kp + RT\a Г Г р  / '
Г
3. Изобара dh.K p _ АН 
dT ” RT2
Решение уравнения изобары
1-е приближение , „ , „ ^Н(Т7 ~ Т )кА р =1пАр +--- —--- -% h
2-е приближение Н К „ -V ,  +“ 5Р -.-Ч ,4 С ,J r . l  АС,(Г,-Г,)
^ А-, 2.3 ■ R T ^ R  (J ,j 2.3 ■RT1
1.3.4 Вопросы для самопроверки
Ж
1. Сформулируйте принцип смещения равновесия.
2. Как влияет температура на смещение химического равновесия 
для следующих реакций:
Сзд+Оад <-» СОвд + 94,051 ккал ;
V2N2(r) + 1/2Оад ++ NO(r) -21,6 ккал;
V2 H2 + V2 Br2 +> HBr - 8,6 ккал;
Над + 720 2(г) ++ Н20(Г) +68,315 ккал?
3. Как влияет давление на смещение равновесия для следующих 
реакций:
3H 2 + N2 +» 2NH3 ;
N2 + 2 0 2 <-> 2 N 0 2 ;
N20 4(r) ++ 2 N 02 ;
СНад + 2 H2S(r) ++ CS2(r) + 4 H2 ;
S2(tb)+ 4 H20 (r) ++ 2 S02(r)+ 4 H2 ;
MH4C1(TB) +> NH3(r) + НС1(Г) ?
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4. В замкнутой системе реакция взаимодействия хлористого водо­
рода с кислородом обратима:
4 НС1(Г) + О,и О  2 (Лад + 2 Н20 (г) + 27 ккал.
Какое влияние на равновесную концентрацию [С12] будут 
оказывать:
а) увеличение давления,
б) увеличение концентрации 0 2,
в) повышение температуры,
г) введение катализатора?
5. Вывести уравнение изотермы химической реакции на основа­
нии модели ящика Ванг-Гоффа. Как по-другому можно вывести 
уравнение изотермы.
6. Как будет выглядеть уравнение изотермы, если парциальные
давления всех участников реакции равны 1? На основании усло­
вия равновесия выведите из уравнения AG = АН + УРав_
jjt
нение изобары, а из уравнения AF = Ш  + Т ------ уравнение
йГ
изохоры химической реакции.
7. Какое условие для АН нужно применить, чтобы получить реше­
ния уравнения изобары в первом приближении. Верно ли при­
нятое условие?
8. Как учитывается недостаток первого приближения решение 
уравнения изобары при его решении во втором приближении?
9. Напишите уравнение изотермы для реакции:
Над + ВГад = 2НВГ(Г) .
10. Зависимость lg Кр некоторой реакции от обратной температу­
ры представляет прямую линию (см. рис. 1.3)
Экзотермическая или эндотермическая это реакция?
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Рис. 1.3. График зависимости 
1
lg£„ от —
11. В какую сторону сместится равновесие в реакции
СОС12 - СО + С12
при добавлении к равновесной системе инертного газа при по­
стоянном общем давлении?
12. Для некоторой химической реакции в газовой фазе при 
Р, Т -  const AGt > 0. В каком направлении самопроизвольно 
протекает эта реакция?
13. Зависимость константы равновесия реакции:
2 С12 + 2 Н20(г) <-> 4 НС1 (г) + 0 2 
от температуры можно выразить следующим уравнением: 
, 6007 лп_ п
lg Кр = — —  + 5,407. Выделяется или поглощается тепло в 
этой реакции?
14. Укажите, какие из факторов: температура, давление, присутст­
вие инертного газа, природа реагирующих веществ, парциаль­
ные давления взятых для реакции веществ влияют на констан­
ту равновесия, если о т  протекает между веществами в иде­
альном газообразном состоянии?
15. ^Сопоставьте равновесный выход продуктов двух химических 
реакций, протекающих в одинаковых условиях ( Р и Т ) в газо­
вой фазе
А + В = АВ и C + D = CD, 
если AG°\ первой реакции равно AG°2 второй реакции.
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Ответы:
10. AGT = -RT\aK p +RT\n
Р РMVBr,
11. Добавление к равновесной системе инертного газа при сохра­
нении общего давления увеличивает число моль.
Так как Кр -  Роб п соп а г
‘СОС1
Кр при этом не меняется. Отсюда равновесный выход СО и С12 
при добавлении инертного газа увеличивается.
12. Самопроизвольно протекает реакция в обратном направлении.
13. В этой реакции тепло поглощается.
14. Природа реагирующих веществ и температура.
15. Равновесный выход АВ меньше равновесного выхода CD.
1.3.5 Примеры решения задач
Задача № 1
Для реакции:
С(тв)+2Н 2(Г) ^  СН4(Г) AH29S= -18110 кал,
константа равновесия Кр = 102. Найти Кр при Т -  398 К. Оценить 
как изменилась константа равновесия.
Решение:
Щ - Г , ) ,i g £ n = M Z W l ) ; lgKp =lg КР +
KPi 2,3RT2Ty Pl P' 2,ЪРТ2Ту
, „  „ 18110* (398—.298)ЩКР =2 - = 2 — 3 = —1; KP = 10'1:
4,57-398-298




Ответ: Кр = 10ч константа скорости уменьшилась в 1000 раз.
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Задача № 2
Возможен ли термодинамический процесс получения анилина из 
хлорбензола и аммиака по уравнению
С6Н5С1<Ж) + К Н 3(Г) О  СбН5МН2(ж) + НС1(Г) , 
если известны стандартные изменения изобарного потенциала об­
разования веществ, входящих в данную реакцию:
A <j ° c6h , ci,c) =198,4 кДж/моль; A G ° n h 3w =-16,63 кДж/моль ; 
A G ° c6h 5n h ^c) =153,1 кДж/моль; A G ° h c iw =-95,28 кДж/моль. 
Решение:
Вычислим стандартное изменение изобарного потенциала реак­
ции:
АС°реакщш = Z (nAG°)4>on. - Z (nAG°)„сх. =
=151,1- 95,28 + 16,63 - 198,4 = - 123,95 кДж.
Ответ: процесс возможен.
Задача № 3
Степень диссоциации фосгена по реакции
СОС12 о  СО + С12
при 600 °С и 1,38-105 н/м2 равна 0,9. Определить, в каком направ­
лении будет протекать процесс при следующих заданных значени­
ях парциальных давлений компонентов:
Варианты ^СОС12 > Рсо,н/м2 Ра2 , н/м2
1 1,013105 1,013-105 1,013-Ю5
2 1,048- 10s 2,026-105 3,039-105
3 1,048-Ю5 3,039-Ю5 3,039-105
Решение:
Определим константу равновесия реакции 
СОС12 <г> СО + С12 
п{\-а) па па
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Кр =  °°  -с--2- ; Рсо = РС1 =  ^-а —Р , (так к ак Ртрц = N • Ро6щ) 
^coci2 и(1 + «)
_ л ( 1 - а ) р
C^OClj ,, , ч ^  •«(1 + а )
После подстановки и преобразований получим:
_ п2 - а г -Р2 -я(1 + а)  _ Р а 2 
Р п2(1 + а )2 -п(1 -а ) -Р  1 - а 2
Направление процесса определяем по изменению изобарного 
потенциала AG, которое вычисляем по уравнению изотермы
химической реакции AG = 2,303 (RT \g рр  - lgКр).
1
Д ля варианта 1:
1 011*1 О3 . 1 039*1 О3 ттAG, = 2,3 03 • 8,314 • 873 • (lg -  lg 5,883 • 105) = -12,76 кДж.
1 1,013-Ю5
В прямом направлении процесс возможен 
Д ля варианта 2:
AG, =2,303-8,314-873-(lg2,026’10 3’0^9'10 -lg5,883 103) = 0 кДж.
2 1,048-103
Система находится в равновесии.
Для варианта 3:
Я ГП 9 • 103 .3 (УЗ Q • 103 тт
AG, = 2,303• 8,314-873-(lg————— ---- lg5,883-103) = 2,93 кДж.
3 v 1,048-103
Процесс неосуществим в прямом направлении, но возможен в 
обратном.
Задача № 4
Давление диссоциации MgCOs при 813 К равно 0.996-105 Н/м2, а 
при 843 К - 1,786-105 Н/м2. Вычислите тепловой эффект реакции 
разложения магнезита
MgC(>3 О  MgO + СО2
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и рассчитайте, при какой температуре давление диссоциации бу­
дет равно 1,013 • 105 Н/м1 2.
Решение:




2,303-RT^  lg - ^ -  2,303■ 8,314-813-843■ lg 1,786-103
ДЯ = - °’9?6-1?.- = 1223QO Дж.
Тг -Тх 30
Определим Г2 при давлении диссоциации 1.013-105 Н/м2 :
к.
Т -Т  1 2 1 1 .
■ 2,3 03 -iff , l g ^ -
ш
1013-103„  ni„ 2,303-8,314-813-lg ’ .
или i _ H !  = _ L _  ° 0,996• 105
Отсюда Т2 -  814 К.
111300
Ответ: А Н = \\  1300 Дж, Г2 = 814К.
1.3.6 Задачи для самостоятельного решения
1, Константа равновесия Кр реакции
Са(ОН)2 = СаО + Н20 (г)
при 172 К равна 0,4-105 Па, а при 807 К - 0,8-105 Па. Считая 
величину теплового эффекта реакции постоянной в интервале 
температур от 750 до 810 К, рассчитайте Кр этой реакции при 
1 S0 К.
Ответ: 0,250-105 Па.
2. Константа диссоциации N204 по уравнению
N20 4 О  2 N 0 2
при 50 °С равна 0,797-105 Н/м2. Определите направление про­
цесса при следующих исходных значениях парциальных давле­
ний компонентов:
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Ответ: AG\ -  0,643 кДж, 
AG2 — 0,
AG3 -  - 0,715 кДж.
3. Для реакции
Н2О О  Н2 4 V2 О2
при 1500 °G и 1,013-105 Н/м2 а  = 2,21-Ю'4. Определите, в каком 
направлении пойдет процесс при следующих значениях исход- 
ных парциальных давлений компонентов:____________________
Вариант РН2о,Н /м2 Рщ ,Шм2 Р0г, Н/м2
1 1,013-105 1,013-105 1,013-Ю5
2 1,013104 2,026-102 1,280-10'3
3 1,013-104 1,013-Ю1 1,280-10‘3
Ответ: AGi = 190,8 кДж,
AG2 — 0 ,
ZlG3 = - 44,53 кДж.
4. При 600 °С константа равновесия реакции
СО + С12 О  СОС12
равна Кр = 1,678-10'° (Н/м2)'1. Вычислите максимальную работу 
образования 1 моль СОСЬ при этой температуре и парциаль­
ном давлении 0,507-105 Н/м2, если СО и СЬ взяты при парци­
альных давлениях соответственно 2,026-105 и 3,039-105 Н/м2.
Ответ: 5,17 кДж.
5. Для реакции
Н2 + J2 О  2 Ш
при 300 °С Кр = 80. Вычислите при этой температуре стандарт­
ное изменение изобарного потенциала, если парциальное дав­
ление каждого из газов равно 1,013-105 Н/м2.
Ответ: - 20,89 кДж.
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6. Для реакции
2 С02 О  2 СО + 0 2
Кр = 4,033-10'6 Н/м2 при 1000 К. Вычислите константу равнове­
сия этой реакции при 2000 К, если среднее значение теплово­
го эффекта Qp = 561,3 кДж/моль.
Ответ: 1,9М О '4 кН/м2
7. Давление диссоциации HgCMHa равно 4693,2 Н/м2 при 167 °С 
и 8826,4 Н/м2 при 185 °С. Определите среднее значение тепло­
вого эффекта реакции
HgClNH3 О  HgCl + NHs.
Ответ: 58,93 кДж/моль.
8. Для реакции
РС15(г) РС1з(г) + С12(Г)
при 523 К Кр = 1,80-105 Па. Чему равна степень диссоциации 
РС15 при этой температуре и общем давлении в системе 1,80-105 
Па
Ответ: а  = 0,71.
1.4 Химическое сродство и термодинамический 
расчет химических равновесий
1.4.1 Понятие о химическом сродстве
.Этим не вполне удачным, но общепринятым термином выра­
жают црсобдасть дашвдх веществ встудать-в химическое взаш нь 
действие между собой До развития учения о химических равнове­
сиях были попытки применить в качестве меры химического срод­
ства тепловой эффект реакции. Считали, что чем больше выделя­
ется теплоты, тем больше сродство между веществами. Такая точ­
ка зрения приводила к выводу, что самопроизвольно могут проте­
кать только реакции, сопровождающиеся выделением теплоты 
(принцип Бертло, 1867). Но, как указывал еще в 1875 г. 
ДИМенделеев, существование реакций, сопровождающихся по­
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глощением теплоты, прямо опровергает это положение. Очевидно, 
что любая обратимая реакция в зависимости от концентрации реа­
гирующих веществ может совершаться как в прямом, так и в про­
тивоположном направлениях. Л.А.Потылицын в ряде работ дока­
зал ошибочность принципа Бертло в общем случае и примени­
мость его лишь при Т = 0.
Применение термодинамического метода к исследованию этого 
вопроса в работах Горстмана (1873), Гиббса (1876), 
ЛАПотылицына (1874), Вант-Гоффа (1883) и ряда других ученых 
показало, что возможность самопроизвольного течения химиче­
ской реакции зависит как от ее теплового эффекта, так и от изме­
нения энтропии и соответственно от концентраций реагирующих 
веществ.
Общие условия возможности самопроизвольного течения про­
цессов и уравнение изотермы химической реакции позволяют те­
перь определить, как эта возможность для той или другой данной 
реакции зависит от соотношения концентраций реагирующих ве­
ществ.
Можно сопоставить различные химические реакции по их спо­
собности к самопроизвольному протеканию. Такое сопоставление 
возможно для условий, когда все вещества, участвующие в реак­
ции, находятся в стандартных состояниях, то есть когда активно­
сти каждого из них равны единице или когда парциальные давле­
ния каждого компонента равны 1 атм.
В этом случае ь П л '  уравнения изотермы обращается в нуль,
/
и уравнение принимает вид:
А<Г/ = -R T h K p . '
Значения AG, относящиеся к этим условиям, отличают верх­
ним индексом «°».
Для общего случая (не только идеальных газов), пользуясь вме­
сто давлений фугигивностями или активностями, можно получить 
аналогичное соотношение, содержащее К/ или Ка вместо Кр:
AG° = -RThxKa.
60 ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ
Следует подчеркнуть, что не общее давление в системе должно 
быть равно 1 атм., а парциальные давления каждого из компонен­
тов реакции. Общее давление при этом в различных реакциях мо­
жет бьггь неодинаково.
Принимая для сопоставления различных реакций условие, что 
концентрации каждого из компонентов реакции (или в общем слу­
чае их активности) равны единице, можно получить соотношение
AG °= -RThiK c.
Возможность самопроизвольного течения реакции характеризу­
ется уменьшением энергии Гиббса. Для изотермических процессов
AG° = АН° - TAS0,
то есть AG определяется двумя составляющими -  тепловым эф­
фектом АН и энтропийным членом TAS.
Течению реакции в прямом направлении благоприятствуют 
большие отрицательные значения АН (то есть значительное вы­
деление энергии) и большие положительные значения AS (то есть 
возрастание энтропии). Для многих не слишком сложных реакций 
первый фактор (энергетический) отражает обычное повышение 
устойчивости системы при уменьшении запаса ее внутренней 
энергии, проявляющееся в тенденции к большей агрегации веще­
ства, укрупнению частиц и прочее, второй же фактор 
(энтропийный) отражает тенденцию к усилению различных про­
цессов диссоциации на более простые частицы, происходящих под 
действием теплового движения частиц.
В состояниях, не слишком далеких от равновесного, оба эти 
фактора действуют обычно в противоположных направлениях,, и 
общее течение реакции определяется влиянием преобладающего 
фактора, пока не будет достигнуто состояние, при котором: их 
влияния становятся равными по величине, что отвечает состоянию 
равновесия. Тепловой эффект обычно слабее зависит от концен­
трации веществ, участвующих в реакции, поэтому достижение 
равновесия определяется преимущественно концентрационной заг 
висимостью энтропии. Изменение энтропии входит в уравнение в 
виде произведения TAS, поэтому при прочих равных условиях
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повышение температуры усиливает влияние, оказываемое измене­
нием энтропии Для стандартного состояния всех веществ, участ­
вующих в реакции, рассматриваемое уравнение принимает вид:
AG° = АН0- ТА?.
1.4.2 Расчет AG и его применение для определения 
возможности протекания процесса
Возможность определить равновесие в интересующей нас хи­
мической реакции чисто расчетным путем, не прибегая к дорого­
стоящим й длительным экспериментам, в большом числе случаев 
является очень ценным достижением современной химической 
термодинамики. Это избавляет от поисков катализаторов в тех 
случаях, когда расчет показывает, что положение равновесия не­
благоприятно для проведения реакции в данных условиях, и по­
зволяет определить условия, в которых реакция может протекать с 
нужным результатом.
Ряд важнейших производств современной промышленности ос­
нован на результатах таких расчетов. Достаточно напомнить хотя 
бы производства синтеза аммиака и метанола. Теория металлурги­
ческих процессов основана на применении термодинамических 
расчетов к процессам получения металлов из руд. Результаты рас­
четов содействовали развитию новейших тонких методов химиче­
ской переработки нефтепродуктов, производства синтетического 
каучука и многих других производств.
Мы уже рассмотрели общие уравнения, использование которых 
открывает широкие возможности расчета многих производствен­
ных процессов. Теперь следует познакомиться с тем, как эти урав­
нения применяются при практических расчетах. Константы равно­
весия Определяются большей частью путем расчета одного из изо­
термических потенциалов (обычно -  энергии Гиббса). При расче­
тах изотермических потенциалов оказалось целесообразным рас­
членить задачу на две части:
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1. определить изменение потенциала (а следовательно, и кон­
станту равновесия) в данной реакции для каких-то условий, 
принятых за стандартные;
2. пересчитать полученные значения для интересующих нас ус­
ловий.
Для характеристики равновесия в реакциях, протекающих при 
постоянных температуре и давлении, в .качестве стандартных 
обычно принимают состояния, когда парциальные давления (илй 
фугигивности) каждого газообразного компонента равны 1 атм., а 
конденсированные вещества (жидкости и твердые тела) в чистом 
состоянии находятся под давлением 1 атм. и активности каждого 
компонента равны единице.
В этих условиях уравнения изотермы реакции принимают вид: 
AG° = -RT\aKp , AF° = -R T biK e.
Эти уравнения связывают константу равновесия непосредствен­
но с изменением соответствующего изотермического потенциала. 
Выведенные соотношения применимы для любой температуры. В 
качестве стандартной принимают обычно температуру 25 °€, то 
есть 298,160 К.
С помощью уравнения изотермы
AG = -R T h K p + R T h J J p p
i
можно судить о возможности протекания реакции в данных уело- 
виях, исходя из общего термодинамического принципа самопро­
извольного процесса AG < 0. Тогда, если Л П п]Д  рр  < RT In Кр
i
ИЛИ П а" <  К р -  процесс самопроизволен. При In ] ^ [  р ?  =  К р  ,
1 г' '
AG = 0 -  наступило равновесие. При J^[ рр  > Кр, AG > 0 -  прямая
i
реакция не идет, возможна обратная реакция.
Для сопоставления разных химических реакций по их способ­
ности к самопроизвольному протеканию в равных условиях голь-
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зуются стандартной энергией Гиббса AG° (Т = 298 К , pi каждого 
компонента равны 1 атм.), связанной с Кр уравнением
AG° = -RThiK p .
Зная, AG0 реакции и Кр, можно определить не только возмож­
ность, но и полноту протекания химической реакции: при больших 
отрицательных значениях AG, Кр велика, выход продуктов реак­
ции тоже велик.
Для расчета AG реакции можно пользоваться AG0 образования 
веществ, значения которых приведены в таблицах1 . AG°0ep -  это 
изменение энергии Гиббса при образовании 1 моль сложного ве­
щества из простых прир, = 1, Т = 298 К.
AGрсяшщи ^(гД(тобр)кон " ^(гД(тобр}нач • (1 .24 )
Рассмотрим для примера реакцию получения кристаллического 
сульфата алюминия из а-корунда и газообразного триоксида серы 
при 25 °С (все в стандартных состояниях):
А120 3 + 3 S03 = A12(S04)3, AG° = х .
Пользуясь значениями AG°0бР (в ккал/моль) Д/20 3 (-378,2), SO3 (- 
88,7) и Al2(SOa)3 (-741,0), определим AG° реакции по уравнению
(1.24):
AG0 = - 741,0 - ( -  378,2 - 3 • 88,7) = - 96,7 ккал/моль.
1 Табличные значения AG0бр, , содержащиеся в справочных изданиях, отно­
сятся к стандартным условиям и поэтому применимы непосредственно лишь к 
реакциям, в которых каждый компонент находится в виде отдельной (чистой) 
фазы, или в которых к присутствующим смешанным фазам (газообразным, жид­
ким или твердым) применимы законы простейших растворов. В противном же 
случае необходимо проводить расчеты, пользуясь активностями вместо аналити­
ческих концентраций что сильно ограничивает возможность проведения таких 
расчетов при практической работе.
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Рис. 1.4. Схема расчета из­
менения изобарного потен­
циала AG0 в реакции 
А120 3+ 3 S 0 3= A12(S 04)3
На рис. 1.4 показана схема произведенного расчета. Таким об­
разом, зная zlG06p для всех веществ, участвующих в реакции, дей­
ствительно можно рассчитать AG° самой реакции и, следователь­
но, ее константу равновесия. Вместо накопления данных, характе­
ризующих AG0 в различных химических реакциях, целесообразно 
определять AG°0бР разных химических соединений. Такой путь дает 
возможность, зная ZlG°06P , например, для тысячи различных со­
единений, рассчитывать Кр для многих тысяч различных реакций, 
протекающих между этими веществами.
Гиббсову энергию образования можно определять для любых 
состояний веществ и при любых условиях их существования. Про­
стые вещества берутся в стандартном состоянии в форме, наиболее 
устойчивой для данного элемента в этих условиях. Потенциал об­
разования, относящийся к этим условиям, будем обозначать 
zlG°o6P,298 и относить к одному моль соединения.
Косвенные расчеты изменения энергии Гиббса и константы 
равновесия. Когда AG°0еР к8ких-нибудь компонентов интересую­
щей нас реакции неизвестны, то изменение AG0 в данной реакции 
можно рассчитать, если известны AG0 для каких-нибудь реакций, 
из уравнений которых путем суммирования или вычитания (после 
умножения на соответствующие множители) можно получить 
уравнение интересующей нас реакции. Например, для реакции
С0 + Н20  = С 02 + Н2 (а)
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AG°a можно определить по значениям AG0б, и AG°ti для реак­
ций:
2СО + 0 2 = 2 С02 (б)
2Н2 + 0 2 = 2Н20  ( в)
Уравнение (а) равно половине разности между уравнениями (б) 
и (в). То же должно быть справедливым и для AG° этих реакций:
AG; = V2 • (AG\ -A G \).
Это соотношение дает возможность установить непосредствен­
ную связь между константами равновесия рассматриваемых реак­
ций. Подставляя вместо AG° их выражения через константы рав­
новесия, получаем:
RT\n Кр<л = l/2'(  RThiKpfi - RT In Кр>ъ) ,
откуда
Кг*а К '
1.4.3 Тепловой закон и химическое равновесие
Как мы видели выше, для того, чтобы рассчитать значение кон­
станты равновесия при любой заданной температуре, помимо тер­
мохимических данных необходимо знать величину константы рав­
новесия хотя бы при какой-нибудь одной температуре, что требует 
экспериментального изучения равновесия. Поэтому на основе 
только первого и второго законов термодинамики без эксперимен­
тального исследования равновесия задачу расчета химического 
равновесия в общем виде решить нельзя.
Однако такая возможность открывается, если первый и второй 
законы термодинамики дополнить так называемым тепловым за­
коном, который иногда называют третьим законом термодина­
мики. Последнее название не совсем обосновано, так как тепло­
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вой закон по общности значительно уступает первому и второму 
законам термодинамики.
Если отложить на графике значения АН и AG различных про­
цессов как функции абсолютной температуры Т, то оказывается, 
что с уменьшением температуры кривые АН = / ( 7 )  и AG -  f  (Т), 
отвечающие одному и тому же процессу, сближаются (сплошные 
кривые на рис. 1.5). Нернст в 1906 г. высказал предположение, что 
кривые АН = /(7 )  и AG = / (7 )  при Т -¥ 0 соприкасаются и имеют 
общую касательную, параллельную оси абсцисс.
Рис. 1.5. Зависимость АН и AG от 
температуры
Математически это запишется так
lim ' д {Ш ) = lim ~д(А G)
0. Ж Г-> 0 р дТ ..
(1.25)
Согласно полученному ранее соотношению
I d
=- s . (1.26)
Записав это уравнение для двух состояний системы, между ко­
торыми осуществляется рассматриваемый процесс, и почленно 
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Сравнивая это соотношение с (1.25), видим, что
lim АА = 0. (1.28)
г-ю  ’
Поскольку вблизи абсолютного нуля практически все вещества 
находятся в конденсированном состоянии, постольку соотношения 
(1.25) и (1.28) относятся к конденсированным системам. Эти соот­
ношения представляют собой первоначальную форму теплового 
закона (или тепловой теоремы) Нернста.
Основным выводом из теплового закона является то, что, со­
гласно (1.28), процессы в конденсированных системах при Т О 
протекают без изменения энтропии системы.
Уравнение, аналогичное (1.28), можно получить и для измене­
ния теплоемкости при реакции. Согласно закону Кирхгофа




Сравнивая это уравнение с (1.25), видим, что
ИтАСр =0.
г-»о f
Следовательно, при Г -» 0 теплоемкость конденсированной 
системы при реакции не изменяется.
Так как, согласно (1.25), кривые A H = f(T )  и A G = f(T ), 
при Т -> 0 имени общую касательную, параллельную оси абс­
цисс, то они не просто соединяются при Т = 0, а идут слитно уже 
на каком-то температурном интервале вблизи абсолютного нуля. 
Насколько велик этот интервал, термодинамика ответить не мо­
жет. Для большинства химических и электрохимических реакций в 
конденсированных системах этот интервал не превышает несколь­
ких десятков градусов. В противоположность этому для механиче­
ских и радиоактивных процессов кривые АН = / (7 )  и AG = / (7 )  
идут слитно практически на всем интервале температур.
Вполне понятно, что тепловой закон и все вытекающие из него 
положения полностью применимы и к реакциям, протекающим в 
стандартных условиях. В этом случае величины АН и AG, как уже
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отмечалось, должны быть снабжены индексом «°», а значения те­
плоемкостей участников процесса должны быть также определены 
для стандартных состояний этих веществ. При условиях, значи­
тельно отличающихся от стандартных, разница между АН и АН° , 
AG и AG° становится весьма существенной.
На основе теплового закона можно получить для конденсиро­
ванных систем уравнение AG = /  (7), включающее только термо­
химически определяемые величины, что дает возможность рассчи­
тывать равновесия на основе только термохимических данных.
В общем виде выражение AG = f(T )  можно получить, интегри­
руя уравнение Гиббса-Гельмгольца. Для этого в уравнение необхо­
димо подставить значение АН как функцию Т, полученное при ин­
тегрировании уравнения Кирхгофа. Для конденсированных систем 
уравнение необходимо несколько преобразовать.
Легко видеть, что выражение для АН как функции Т не должно 
Ас' т осодержать члена — , так как при I -» 0 этот член, а следова­
тельно и, АН стремится к бесконечности, что является абсурдным. 
Поэтому зависимость теплоемкости конденсированных веществ 
от температуры в области низких температур следует описы­
вать уравнениями типа ср = а + ЬТ + сТ2 + ..., а уравнения типа
Ас'
ср = а + ЪТ + —— + ... неприменимы. В дальнейшем ограничимся
в уравнениях для теплоемкости тремя членами Таким образом, в 
выражении
АНт = АН° +АаТ+—АЬТ2 + -Д сТг + -A dT4 - Д с 'Г 1 (1.30)
г 2 3 4 v '
для АН будут отсутствовать два последних члена. Наложим теперь 
на уравнение (1.30) ограничение, вытекающее го теплового закона
(1.25). Для этого продифференцируем (1.30) (без двух йоследних 
членов) по Т. При этом условимся все величины, относящиеся к 
конденсированному состоянию, снабжать верхним индексом «к»
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-А а к +АЬкТ + АскТ2. (1.31)
сТ \ Р
Согласно тепловому закону (1.25), при Т -» 0 правая часть это­
го уравнения должна обращаться в нуль, что возможно только при 
условия
Аак = 0. (1.32)
Таким образом, выражение для АН -  f  ( Т ) для конденсирован- 
ных систем принимает вид
АНк = АНк + -Д  bkT2 + -Д  скТг. (1.33)
0 2 3
Прежде чем получить уравнение AG = /  (7), преобразуем из­




ду, удобному для интегрирования.
Подставим теперь полученное выражение АНк = / (7 )  в уравне­
ние Гиббса-Гельмгольца и проинтегрируем его
^ = М _ ! А6. г _ 1 ДсГ + а
Т Т 2 6
(1.34)
где f  -  константа интегрирования. 
Отсюда
AGk = АЛк- - АЪкТ2 - - АскТъ л-J kT (1.34)
Дифференцируя это выражение по Г и приравнивая, соглас­
но (1.25) при Г-» 0 производную нулю, получим
/  = 0. (1.36)
Таким образом, выражение AG = /  (7) для конденсированных 
систем имеет вид
AG* = АЯ* -  —АЬкТ 2 -  -  Ас*Г3. (1.37)
2 6
Сравнивая это выражение с аналогичным выражением для АНк 
(1.33), вцдим, что кривые ЛНк = / (7 )  и AG* = / ( 7 )  с ростом тем­
пературы расходятся, причем, если Лск = 0, то кривые идут сим­
метрично.
Если требуется рассчитать величину AG0 для конденсированной 
системы, то в выражение (1.37) необходимо подставить величины 
АН о , АЪк , Аск, определенные для реакции в стандартных услови­
ях.
В полученное уравнение (1.37) входят только такие величины, 
которые можно определить путем калориметрических измерений. 
Таким образом, тепловой закон в сформулированном выше виде 
(формулировка Нернста) позволяет проводить расчет равновесий 
на основе одних калориметрических данных, но только для кон­
денсированных систем.
Для газов тепловой закон непосредственно; не применим, по­
этому получить такие простые выражения для AG = / (7 )  в случае 
реакций между газообразными веществами не представляется воз­
можным. Нернстом был предложен обходной пуч ь, основанный на 
использовании цикла. Превращение исходных газообразных ве­
ществ в газообразные продукты реакции проводится, согласно 
Нернсту, двумя путями. Первый путь включает равновесною кон­
денсацию исходных веществ, превращение их в продукты реакции 
в конденсированном состоянии и затем равновесную возгонку по­
лученных продуктов реакции. AG всех этих процессов можно рас­
считать. Второй путь Заключается в непосредственной реакции 
между газообразными веществами. Согласно свойству цикла, AG 
второго пути равно сумме AG всех процессов первого пути. Метод 
Нернста является довольно сложным и в последнее время.мало 
применяется. Ему предпочитают более простой и точный метод 
расчета равновесий с помощью абсолютных энтропий участников 
реакции.
70 ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ
Этот метод основан на использовании зависимости между из­
менениями изобарного потенциала, энтальпии, энтропии при рас­
сматриваемом процессе. Согласно определению, изобарный по­
тенциал равен
| G = Н -TS. (1.38)
Записав это уравнение для двух состояний системы -  до процес­
са и после процесса при постоянном значении Т и вычтя почленно 
первое уравнение из второго, получим
AGT = АНт - TASt, (1.39)
где AGt , АНт , ASt означают соответственно изменение изобар­
ного потенциала, энтальпии и энтропии при рассматриваемом 
процессе.
Если рассматриваемым процессом является изучаемая реакция в 
стандартных условиях, то выражение (1.39) принимает вид
AG°t = АН°Т - TAS°T. (1.40)
Из уравнений (1.39) и (1.40) видно, что изменение изобарного 
потенциала в рассматриваемом процессе можно определить, если 
известны изменения энтальпии и энтропии в том же процессе. Из­
менение энтальпии, как отмечалось выше, определяется из термо­
химических данных. Изменение же энтропии можно рассчитать, 
если известны абсолютные значения энтропии всех участников 
процесса в данном состоянии.
1.4.4 Расчет равновесия по абсолютным энтропиям
ХИМИЧЕСКОЕ, ФАЗОВОЕ И АДСОРБЦИОННОЕ РАВНОВЕСИЯ 71
Для расчета равновесия по абсолютным энтропиям использует­
ся уравнение
AG°T = АН°т - TAS’t .
Напомним, что индекс «°» у АН иногда не пишется, так как те- 
плота'реакции мало зависит от давления. Индекс «Г» означает, 
что данное изменение соответствующих величин относится к за­
данной температуре Г.
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Входящая в это выражение величина АН°Т (теплота реакции 
при постоянном давлении при температуре Т) вычисляется, как 
указывалось выше, по интегральному уравнению Кирхгофа
т
АЯ° = АЯ 2°98 + J Acpd T . (1.41)
298
Величина АН°298 определяется по табличным значениям теплот 
образования участников реакции или каким-либо другим методом.
Наличие табличных значений стандартных энтропий позволяет 
подойти к вычислению входящей в уравнение величины AS°t так 
же, как к вычислению АН0т . Запишем выражение dAS для реак­
ции в стандартных условиях
А п
d A S ° = ^ d T  (1.42)
Интегрируя это уравнение в пределах от Т\ ~ 298 К до Т2 = Т, 
получим
г А г
AS*=AS°m + j —f-dT . (1.43)
298
Величина AS029» представляет собой изменение эшропии при 
реакции в стандартных условиях при 298 К. Эту величину можно 
легко определить с помощью табличных значений стандартных 
энтропий участников реакции по уравнению
AS» ■ (1-44)
Таким образом, величины ЛН°298 и AS°298 находятся с помощью 
таблиц стандартных величин Подставим теперь значения АН0т и 
А5°т по уравнениям (1.41) и (1.43) в основное уравнение (1.40)
AG°r = АЯ 2°98 + j  AcpdT -  TAS*m -  Т )  ^ dT (1.45)
298 298 ^
Заменяя величину AGaj  ее значением по изотерме и поделив 
обе части уравнения на -  Т , получим
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(1.46)
1 298 ■* * 298
Полученное уравнение (1.46) уже можно использовать для вы­
числения константы равновесия при заданной температуре. Для 
этого следует в него подставить для данной конкретной реакции 
определенное с помощью таблиц выражение Аср как функцию Г и 
вычислить два последних интеграла. Однако это является доволь­
но кропотливой операцией, и поэтому на практике предпочитают 
пользоваться методом, предложенным Темкиным и Шварцманом.
Метод Темкина и Шварцмана заключается в следующем. Значе-'* 
ния Аср = / (Т) в общем виде подставляют в подингегральное вы­
ражение двух последних интегралов уравнения (1.46) и проводят 
интегрирование. Затем объединяют все члены, зависящие только 
от температуры (их называют коэффициентами уравнения Темкина 
и Шварцмана). Значения этих коэффициентов для различных тем­
ператур вычислены и сведены в таблицы. Применение этих таблиц 
позволяет проводить точный расчет с небольшой затратой време­
ни.
Рассмотрим вывод расчетного уравнения по методу Темкина и 
Шварцмана. Как уже указывалось, зависимость Аср = / (7 )  общем 
виде описывается эмпирическим уравнением
Аср = А а + АЬТ + А сТ2 + A d P  + А с'Г 2.
Подставим значение Аср = /(Т )  в подингегральное выражение 
двух последних интегралов уравнения (1.46) и вычислим их (при 
этом для сокращения вычислений член с Г 3 опустим).
J ^ dT -  -  f  Acf dT  = J f —  + Ab + AcT + Дd T 2 + Ac'T '3 V  -  




J (Ао + А Ь Т + А сТ 1
298











— ]-Дс(—---- U -
3T j  { Ж Т  T 2 )
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Объединяя члены, содержащие Ла, ЛЬ и т. д., и приводя подоб­
ные, получим:
Да
, 7  , 2 9 8 Т 2982 лп ~Т2 2983 2982
I n ------- 1 + ----- + А Ъ -  + -------- 298 + А с +Ас'
. 2 9 8  7  _ 2 2 7 Т  ~ W  ~ 2 ~
Г 1 29Г 1 298~2
2 Т  2
Обозначим величины в квадратных скобках при zla, д1с и Ас' 
соответственно через Мо , М\ , М2 и М.2 (индекс при М  равен 
показателю степени, при температуре в уравнении Аср = / (Т ) .  Та- 
кимобразом,
М о (1.47)
В структуре коэффициентов М\, и М.г легко усмотреть об­
щую закономерность и записать общую формулу для всех коэффи­
циентов, включая и коэффициент М3, отвечающий опущенному 
ранее в выражении Лср =f ( T ) члену с Т 3
М  =
тп 298"+1-----------1-----------




где п = 1 ,2 , 3 или -2.
Коэффициенты М0 и Мп являются функциями только темпе­
ратуры. Их значения вычислены для различных, температур 
(обычно с интервалом в 50 или 1.00 градусов ) и сведены в табли­
цы.
Подставляя найденные значения интегралов в уравнение (1.46) 
и переходя к десятичным логарифмам/ получим окончательное 
уравнение для вычисления константы равновесия по методу Тем­
кина и Шварцмана
AS°29s АЯ°98 , 1
2,303R 2,303/?7 Т 2,303R
[М0Аа + MiAb+M2Ac +M3Ad + М_2Ас'\ (1 49)
Если AS*298 и АН0298, а также теплоемкости выражены в 
Дж, то 2,303R = 19,14 Дж/град-моль, а если в кал, то 4,576 
кал/град-моль. При расчете по уравнению (1.49) необходимо иметь 
в виду, что стандартные энтропии приводятся в справочниках в 
Дж/град-моль или в кал/град-моль, а энтальпии образования в
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кДж/моль или в ккал/моль. Поэтому вычисленную величину 
АН0298 при ее подстановке в (1.49) следует умножить на 1000.
Полученное уравнение (1.49) широко используется для расчета 
констант равновесия реакций между веществами, для которых 
имеются стандартные данные. Если требуется определить AG° т 
реакции, то обе части, уравнения (1.49) следует умножить на 
2,303 ВТ.
Таким образом, чтобы рассчитать константу равновесия или ве­
личину AG°t при заданной температуре Т для какой-либо реак­
ции, необходимо знать:
1. Стандартные энтропии всех участников реакции при 298 К 
(для вычисления по (1.44) величины А Т 29% реакции).
2. Стандартные энтальпии образования всех участников реак­
ции при 298 К  (для вычисления величины АН0298 реакции).
3. Коэффициенты a, b, с a d  или а, Ъ и с' в уравнении зависимо­
сти теплоемкости от температуры всех участников реакции в 
интервале температур от 298 К до Т (для вычисления величин
Аа, АЬ, ...).
4. Коэффициенты М0 , М \ , М2 , Мз и М 2 для данной темпера­
туры Т.
Если можно пренебречь изменением теплоемкости при реакции, 






Условие Аср = 0 означает, что изменение энтальпии и энтропии 
реакции не зависят от температуры, то есть, что АН0? -  AH°29s и 
AS*3х = АТ298. Как было показано ранее, условию независимости 
теплоты реакции от температуры отвечает уравнение изобары, 
в котором АН0 = АН0298. Поэтому вычисление ( Кл )298 и после­
дующий пересчет на заданную температуру эквивалентен непо­
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средственному расчету Ка при заданной температуре но уравнению 
(1.50). Последний способ предпочтительнее, так как включает 
меньшее число операций.
1.4.5 Вопросы для самопроверки
1,. Сформулируйте Ш начало термодинамики.
2. Как рассчитать AG и константу равновесия, основываясь на III 
начале термодинамики?
3. Сформулируйте тепловую теорему Нернста. Запишите ее фор­
мулировку математически.
4. Почему III постулат термодинамики не может быть использован 
для различных смесей и неидеальных кристаллов?
5. Сформулируйте следствия из теоремы Нернста.
6. Объясните, почему недостижим абсолютный нуль температуры.
7. Какие несоответствия с тепловой теоремой Нернста имеются на 
рис. 1.6(а,б).
8. На рис. 1.7 выполнена иллюстрация равенства
lim
( ш ) = lim (dAG\
Г->01 сТ ) Г->0[ с Г )
но оно не соответствует тепловой теореме Нернста. Какое усло­
вие не учтено? Почему не может быть такого соотношения ме­
жду кривыми?
Ответы:
7. Рис. 1.6а -  у кривой AG = AG (7) и АН = АН (7) нет общей 
касательной при абсолютном нуле температур.
Рис. 1.66 -  общая касательная для кривых AG = AG (7) и АН 
= АН (7) не параллельна оси температур.
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8. Так как AG -  АН - Т AS, а при абсолютном нуле TAS = 0, то в 
точке Т = 0 -, AG0 = АНо , то есть кривые должны выходить из 








Рис. 1.7. Кривые изменения АН и 
AG в зависимости от температуры
1.4.6 Примеры решения задач
Поскольку AG°o6P ~ функция состояния, то к AG применимы те 
же правила, что и к термохимическим уравнениям.
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Задача № 1
Оценить возможность синтеза бензола из ацетилена (осуществил 
Фарадей).
Решение:
3 с2н2 ДСх СбНб
6 С, 3 н2
обр.кон.
Рис. 1.8. Термохимическая схема получения СбНб изС 2Н2
A G° = A G ^ H6 —  ЗА С?с2я 2 = 31 - (- 3 (50) = -119 (ккал/моль).
То есть синтез возможен, но практический выход ацетилена мал 
(1-5 %), поэтому надо искать условия, подбирать катализатор.
Задача № 2
Оценить, можно ли хранить CCU во влажном состоянии (мокрая 
посуда, доступ влаги и т.д.), то есть возможна ли реакция 
CCU + 2Н20  = С02 + 4НС1.
Решение:
AG \ = (AG°со2 + 4 AG°ш ) - (AG°CCi4 + 2 A G \ 0) =
=, -94,3 - 91,2 - (-15,3 - 109,2 ) = - 61 (ккал/моль).
Хранить CCU в мокрой посуде нельзя.
Задача № 3
Можно ли сушить дихлорметан над оксидом кальция?
СН2С12 + СаО = СаС12 + НСОН
Решение:
AG"* = (AG°cacij + AG?НСон) -  (^G°Ch2ci2 + AG°Cio) = = - 47 (ккал/моль). 
Сушить дихлорметан над оксидом кальция нельзя, так как меж­
ду ними возможна химическая реакция.
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Задача № 4
Аналогичный пример
Дано С 2Н 2 + Н2 = С2Н 4  AG° 1 = -34 ккал/моль,
С2Н 4 + Н 2 = С2Нб AG°2 -  -24  ккал/моль.
Определить AG\ для реакции С2Н 2 + 2Н 2  = С2Н б . 
Решение:
AG°X = AG'\ + AG°2 = - 34 + (- 24) = - 58 (ккал/моль).
У  __ С 2Н 4Л р Ч
' Р -Р1 С2Н2 1 Но
к Р =
С,Н6
2 р  -РГ С2Щ г я 2
к Р - к Р1 KF = ~1 2 J>
С,н4 c,H6 С,н6
■Р •р  •р1 Н2 1 С2Н4 1 Hjс,н. С2н2
-ЯТЫКря = - ЯТЫ КР{ - RThK p2,
Кр=КрКр , AG°X = -RT In КР.х 1 2
Если не известны AG°0еР исходных и конечных веществ, то 
АСреакции можно рассчитать, зная АД0 (они известны для очень 
большого числа соединений и А£° или 5°абс, которые рассчита­
ны на основании III закона (постулата Планка)).
Задача № 5
Оценить возможность реакции гидратации этилена в этанол
С2Н4 + Н20  = С2Н5ОН.
Решение:
Из таблицы находим:
АН°Х = АН0-эт. спирт
AFX =AS°.
АН°ЭТидеи = 12,5 ккал/моль 
АН0вода(ж) = -68,3 ккал/моль 
АЯ°эт.спирт = -66,4 ккал/моль
эт. спирт
АУэтилен = 52,5 кал/моль • К
AS°воДа(ж) -  16,7 кал/моль • К 
А^ эт.слирт = 38,4 кал/моль • К
лиО ли о
“ этилен " ^2  ^  водя (ж)
= - 66.4 - 12.5 - +68.3 ~ - 10.6 ккал/моль,
21*5°этилен ” AS°вода(ж) —
= 38.4 - 52.5 - 16.7 = - 30.8 кал/моль • К,
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AG \ = АН0 - TAST = -10600 + 298 • 31 = -1400 кал/моль. 
Реакция гидратации этилена в этанол возможна.
Задача № 6
Определите константу равновесия Кр реакции димеризации оксида 
азота (IV)
2 NO2 N2O4
при 298 К, если стандартные энтальпии образования оксида азота 
(IV) и димера оксида азота (IV) равны 33,89 и 9,37 кДж, а стан­
дартные абсолютные энтропии соответственно равны 0,24045 и 
0,3043 кДж/(моль-К).
Решение:
Стандартный тепловой эффект реакции определяется по закону 
Гесса:
ЛН°298 — АН00бр, n2o4 ■ 2АН0обр,ш 2 — 9,370 - 2  • 33,89 —  58,41 кДж/моль.
Находим стандартное изменение энтропии:
45°298= -4$°0бр, Kj04 - 245е0бр) no,  =  0,3043 - 2 ■ 0,24045 = - 0,1766 кДж/моль-К.
Так как рассматривается реакция с участием газообразных' ве­
ществ, то для расчета стандартного изменения энергии Гиббса 
следует пользоваться формулой:
A G \ = 95,728 • Ап ■ Т - R T h Кр ,




95.72 • Aw • Г -  АЯ° + TASP
2,ЪКГ




Ответ :КР= 1.27-10'4 .
1.4.7 Задачи для самостоятельного решения
ХИМИЧЕСКОЕ, ФАЗОВОЕ И АДСОРБЦИОННОЕ РАВНОВЕСИЯ 81
1. Рассчитать константу равновесия для реакции 
СНзОН +  %  Оз <-> сн2о +  Н20  
по следующим данным:
СНзОН АН0 = - 201,2-103 Дж/моль; 
А ?  = 239,7 Дж/(моль-К);
Оз АН0 = 142,3-103 Дж/моль ; 
AS0 = 238,8 Дж/(моль-К);
сн2о АН0 = - 115,9-103 Дж/моль; 
<^S° =218,8 Дж/(моль-К);
Н20 АН0 = - 242-103 Дж/моль;
AF  = 188,7 Дж/(моль-К) .
Ответ: 5,38-1043
2. Рассчитать константу равновесия для реакции 
СН20 (г)+ V2 0 2 о  НСООН(Г) 
по следующим данным:
НСООН АН0 = - 376,7-Ю3 Дж/моль ;
AS0 = 251,6 Дж/(моль-К);
0 2 АН0 = - 242-103 Дж/моль ;
Д50 = 188,7 Дж/(моль-К);
СН20  АН0 = - 115,9 -103 Дж/моль ;
AST = 218,8 Дж/(моль-К);
Ответ: 1,43 1030.
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2. Равновесия в гетерогенных системах
2.1 Общая характеристика гетерогенных
равновесных систем. Правило фаз Гиббса. 
Основные термины и понятия
Как известно, гомогенная система характеризуется тем, что хи­
мические и термодинамические свойства в любой ее точке совер­
шенно тождественны и в системе отсутствуют видимые поверхно­
сти раздела. Если система сложная и представляет собой совокуп­
ность нескольких гомогенных систем, ограниченных друг от друга 
поверхностями раздела, то такую систему называют неоднородной 
или гетерогенной.
Характерным для гетерогенных систем является то, что измене­
ния некоторых свойств системы (химического состава, плотности 
и других) происходит скачкообразно при переходе через границу 
раздела. В гетерогенных системах возможны переходы вещества из 
одной фазы в другую, а также химические реакции между вещест­
вами, составляющими систему.
При некоторых условиях гетерогенные системы могут превра­
щаться в гомогенные и наоборот. Так, гетерогенная система, со­
стоящая из воды и льда, при нагревании превратится в гомогенную 
-  жидкую воду. Вода -  гомогенная система -  при охлаждении пре­
вратится в гетерогенную -  лед и жидкую воду, а при дальнейшем 
охлаждении она превратится снова в гомогенную -  лед.
Основными понятиями, которые необходимы для характери­
стики гетерогенной системы, являются фаза и компонент.
Фаза -  это совокупность всех гомогенных частей системы, оди­
наковых во всех точках по составу и по всем физическим и хими­
ческим свойствам.
Фазы ограничены друг от друга физическими поверхностями 
раздела. В этом определении принято, что различные внешние по­
ля (магнитные, электрические, гравитационные) либо отсутствуют, 
либо их напряженность одинакова во всех точках системы, либо
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непрерывно изменяются (без скачков) от точки к точке системы. 
Например, состав воздуха по вертикали от земли изменяется, так 
как при этом изменяется гравитационное поле. Но оба эти измене­
ния непрерывны, поэтому в любой точке пространства воздух -  
одна фаза.
Свойства поверхностных слоев, которые лежат на границе раз­
дела фаз, сильно отличаются от внутренних. Однако в дальнейших 
рассуждениях это не учитывается, так как принято, что каждая из 
фаз представляет собой совокупность весьма крупных по объему 
образований, а удельная доля поверхностных слоев очень мала, и 
их свойствами можно пренебречь.
Каждое вещество, которое может быть выделено из системы и 
существовать вне ее, называется ахтшяющим веществам системьг.
Так, в водном растворе NaCl составляющими веществами сис­
темы являются НгО и NaCl, но не ионы FT, ОН", Na+, СГ, хотя они и 
существуют в растворах в виде самостоятельно перемещающихся 
частиц, но они не могут существовать самостоятельно вне систе­
мы. В водном растворе уксусной кислоты составляющими веществ 
вами являются вода и кислота, хотя в системе имеются ионы гид- 
роксония, анионы уксусной кислоты и другие частицы.
Составляющие вещества могут быть зависимыми и независи­
мыми.
Если в системе отсутствуют химические реакции, то количество 
каждого из составляющих веществ не зависит от количества дру­
гих веществ, то есть все вещества независимые, так как их концен­
трации можно задавать произвольно. Состав фаз равновесной сис­
темы в этом случае определяется концентрациями всех состав­
ляющих веществ.
Если в системе протекают химические реакции, то количества 
веществ, входящих в равновесную систему, зависят друг от друга в 
соответствии с уравнением химической реакции, и эти составляю­
щие вещества называются зависимыми. Поэтому состав фаз можно 
определить, зная лишь часть концентраций составляющих ве­
ществ.
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Составляющие вещества, концентрации которых определяют 
состав фаз данной равновесной системы, называются компонен­
тами системы.
Свойства системы определяются числом компонентов, то есть 
числом независимых составляющих ее частей.
При отсутствии химических реакций число компонентов равно 
числу составляющих систему веществ.
В общем случае, число компонентов равно числу составляющих 
веществ за вычетом числа уравнений, связывающих концентрации 
этих веществ в равновесной системе.
Иначе говоря, число компонентов -  это наименьшее число со­
ставляющих веществ, достаточное для определения состава любой 
фазы системы.
Рассмотрим примеры подсчета числа компонентов в одно­
фазных и многофазных системах.
1. Система состоит из смеси трех газов: гелия, неона, аргона. 
Между ними невозможны никакие химические реакции, поэтому 
равновесная смесь осуществима при любых концентрациях каждо­
го из газов. Число компонентов равно трем, то есть числу состав­
ляющих систему веществ.
2. Система состоит из газообразных веществ, реагирующих ме­
жду собой:
Н2 + С12 = 2НС1.
При равновесии
к  _ [HClj2
Р [ в д с у
Можно заметить, что состав данной равновесной системы 
вполне однозначно определяется концентрациями двух произволь­
но взятых веществ, тогда как концентрация третьего вещества мо­
жет быть определена в соответствии с уравнением константы рав­
новесия. Можно сделать вывод, что в данной системе три состав­
ляющих вещества, но два компонента.
Таким образом, выполняется правило -  число компонентов рав­
но числу составляющих систему веществ за вычетом одного урав­
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нения, связывающего концентрации этих веществ в равновесной 
системе.
3. Если для этой же системы предположить, что концентрации 
газообразных водорода и хлора равны, то число независимых кон­
центраций уменьшится и в системе будет только один независимый 
компонент. За него можно принять любой газ -  водород, хлор, 
хлороводород. Так, если возьмем чистый хлороводород и помес­
тим его в условия, где возможен его синтез из водорода и хлора, то 
при достижении равновесия в системе образуется какая-то концен­
трация водорода и равная ей концентрация хлора. Кроме того, в 
состоянии равновесия все эти концентрации будут связаны между 
собой константой равновесия.
4. Систему
СаСОз = СаО + С02
можно считать двухкомпонентной, несмотря на то, что она состоит 
из трех веществ. Это происходит потому, что в системе возможна 
химическая реакция, то есть число компонентов на единицу мень­
ше числа составляющих веществ.
Станет ли эта система однокомпонентной, если принять, 
что [СаО] = [С02]? Нет, так как равенство количеств двух разных 
веществ, находящихся в разных фазах, не означает равенство их 
концентраций в какой-либо из фаз.
2.1.1 Общие условия равновесия в гетерогенных 
системах
Если система достигла состояния равновесия, то одним из необ­
ходимых условий равновесия является то, что температура во всех 
ее точках должна быть одинаковой, иначе будет происходить вы­
равнивание температуры и состояние системы будет меняться.
Вторым необходимым условием (для газообразной системы) бу­
дет равенство давлений во всех частях системы, так как иначе бу­
дет происходить расширение тех частей системы, которые находят­
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ся под более высоким давлением, и сжатие тех частей, которые на­
ходятся под более низким давлением.
Кроме того, в системе должен отсутствовать массообмен, так 
как массы компонентов в каждой фазе должны оставаться посто­
янными.
При достижении равновесия изменение изобарно­
изотермического потенциала не происходит, то есть 
dG = Vdp - SdT + Z / a- dtii = 0 .
С учетом первых двух условий (температура и давление посто­
янны) первые два слагаемых равны нулю. Тогда
dni = 0 .
Для одного компонента, находящегося в разных фазах,
H\dn\ + p2dn2 = 0 .
Так как dti\ = -dn2 (сколько моль компонента ушло из второй фа­
зы, столько пришло в первую), то
Условием равновесия в гетерогенных системах является равен­
ство химических потенциалов компонента, находящегося во всех 
фазах системы.
2.1.2 Правило фаз Гиббса
Общие закономерности, которым подчиняются равновесные ге­
терогенные системы, состоящие из любого числа фаз и любого 
числа веществ, как при наличии в системе химических реакций, 
гак и в их отсутствии, устанавливаются правилом фаз (1876 г., 
Гиббс). Оно связывает между собой число компонентов системы, 
составляющих веществ и фаз системы.
В качестве одного из критериев равновесия мы установили не­
обходимость равенства Р, Т и т  каждого из компонентов во всех 
фазах системы.
Рассмотрим наиболее общий случай, когда в каждую из фаз вхо­
дят все компоненты без исключения.
p\dn\ - p2dn\ = 0 , откуда р\ = рг-
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Обозначим нижними индексами компоненты системы, верхни­
ми -  фазы. Тогда для равновесия к -  компонентов в (р -  фазах 
можно записать:
1)
у  f _ у  ff _ у  fff _
pf __ ptf _ pfff
1) Поскольку температура и 
давление -  независимые пе­
ременные, определяющие со­
стояние системы, то это -  то­
ждества.
2) Это -  не тождества, а неза­
висимые уравнения, так как к 
одного и того же компонента 
в разных фазах описывается 
различными функциями кон­
центрации, температуры и 
давления.
Из скольких уравнений может состоять система независимых 
уравнений?
Каждая строка в системе уравнений эквивалентна (<р -1 ) незави­
симым уравнениям. То есть, если, например, один компонент име­
ется в четырех фазах, то достаточно записать всего три таких
Г I I I . . in . .Ф
М\ =  М\ =  f h  =•• ■ — М\ •>
, 1 " I I , .ш ..ф1 №г - ~  M i — ■ — M i>
I II .h i
5
ф
[М к ~  Мк =  Мк =•■-  =  М к-
уравнения: / / 1=7/ 1, / / ^ / Л ,  / / “i= //vь чтобы можно было отсюда 
вывести равенство, скажем, / / i=/Z1i или /Л = /Л , то есть эти урав­
нения будут зависимыми ,
Число строк в системе уравнений равно к, поэтому общее число 
независимых уравнений равно Y = к(<р-1).
Независимыми переменными в рассматриваемой системе явля­
ются температура и давление, а также концентрации компонентов. 
Но при данном давлении уже нельзя задаваться всеми без исклю­
чения концентрациями компонентов. Так, если имеется смесь га­
зов, то при данном общем давлении можно варьировать парциаль­
ными давлениями всех газов произвольно, кроме одного -  парци­
альное давление последнего из газов должно быть равно точно 
разности между общим заданным давлением и суммой всех пар ци­
альных давлений остальных газов. Точно так же и для жидких сис-
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тем, условие постоянства давления и температуры означает посто­
янство объема, поэтому сумма мольных долей определяется как
Ni + N2 + ... + = 1.
Если, например, выражают концентрацию в мольных долях, то 
произвольно можно менять доли всех компонентов, кроме одного. 
Концентрация этого последнего компонента должна быть такой, 
чтобы сумма всех выбранных произвольных мольных долей и доли 
последнего компонента составляли единицу.
Таким образом, число независимых концентраций в каждой фа­
зе равно (к - 1), а общее число независимых концентраций во 
всех <р- фазах составит <р(к- 1). Кроме концентраций, независи­
мыми переменными будут также температура и давление, поэтому 
общее число независимых переменных будет равно
П = <р(к- 1) + 2.
Общее число независимых уравнений, связывающих эти пере­
менные, равно (<р - 1) к. Разность между ними даст то число пере­
менных, которому можно придавать произвольные значения:
<p(k-l) + 2-(<p-l )k = v, 
v = П - Y.
Эта разность называется числом термодинамических степеней 
свободы или вариантностью системы (у).
Если v = 1, то система моновариангна (унвариантна, одновари-
антна).
Если v = 2, то система двухварианга (бивариантна).
Если v = 0, то система безвариангна (нонвариангна).
у + (р = к + 2,
у = к - <р + 2 -  правило фаз Гиббса.
Число степеней свободы равновесной термодинамической сис­
темы, на которую из внешних факторов действуют только дав­
ление и температура, равно числу компонентов системы минус 
число фаз плюс два.
Если кроме давления и температуры условия существования 
системы определяются еще каким-либо фактором, например, элек­
трическим потенциалом, то число независимых переменных уве­
личится на единицу и правило фаз примет вид
v = к- <р + 3.
Если же, наоборот, какие-либо из внешних параметров состоя­
ния будут поддерживаться постоянными, например, Р,Т= const, то 
правило фаз примет вид:
v = k - (р.
Надо помнить, что v > 0 и всегда является целым числом.
Уравнение Гиббса выведено при условии, что каждое из состав­
ляющих систему веществ может беспрепятственно переходить из 
фазы в фазу, поэтому правило фаз не приложимо к системам, раз­
деленным полупроницаемыми перегородками.
Из правила фаз v = k- <р + 2 видно, что число степеней свободы 
тем больше, чем из большего числа компонентов состоит система 
(то есть чем больше независимых составляющих в системе), и тем 
меньше, чем больше число фаз.
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2.1.3 Классификация равновесных систем
В зависимости от поставленной задачи можно применять раз­
личную классификацию равновесных систем.
а) По числу компонентов -  к
системы могут быть однокомпонентными,
в) По числу сгегвжйсвободы- v
системы могут быть безвариантными (нонвариантными), 
моновариантными, 
двухвариантными и т.д.
Из правила фаз видно, что число степеней свободы не является 
произвольной величиной, поэтому его также считают характери­
стикой системы.
2.1.4 Вопросы для самопроверки
1. В чем отличие гетерогенной системы от гомогенной? В чем их 
сходство?
2. Приведите примеры гетерогенных систем, с которыми Вы 
встречаетесь в жизни
3. Могут ли гомогенные системы превращаться в гетерогенные? А 
наоборот? Приведите примеры.
двухкомпонентными 
и в общ ем виде многокомпонентными.
б) По числу фаз -  (р
системы могут быть однофазными,
двухфазными,
многофазными.
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4. Что называется фазой гетерогенной системы?
5. Что такое составляющие вещества системы? Какие из них на­
зываются зависимыми, а какие -  независимыми.
6. В чем отличие понятий: число составляющих веществ и число 
компонентов? В каком случае они эквивалентны друг другу? 
Может ли число компонентов быть меньше числа составляю­
щих веществ? А больше?
7. Для системы: NH4C1(TB) NH3(r) + НС1(Г)
а) определите количество составляющих веществ,
б) определите количество компонентов,
в) определите количество компонентов при условии
[NH3] = [НС1],
г) определите количество компонентов при условии
[NH4CI] = [NH3],
8. Перечислите условия межфазного равновесия. Какой из пара­
метров является наиболее удобным для характеристики равно­
весия?
9. Как Вы думаете, для чего применяется правило фаз Гиббса?
10. Применимо ли правило фаз Гиббса для систем, разделенных 
полупроницаемыми перегородками? Почему?
11. Определите число степеней свободы для следующих систем:
а) вода и раствор поваренной соли,
б) водяной пар и раствор поваренной соли,
в) насыщенный раствор поваренной соли в воде, кристаллы 
поваренной соли и водяной пар,
г) насыщенный раствор поваренной соли, водяной пар, кри­
сталлы соли, лед.
Сколько параметров системы (температуру, давление, концен­
трацию) можно менять в каждом случае? Перечислите все 
возможные варианты. Дайте классификацию этих систем:
а) по числу компонентов,
б) по числу фаз,
в) по числу степеней свободы.
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12. Могут ли величины к, (р, v быть: а) дробными, б) положитель­
ными, в) меньше единицы, г) отрицательными, д) равными ну­
лю, е) больше единицы?
13. Определите максимальное число фаз, которые могут находить­
ся в равновесии в системе:
СаСгегв) + 2НгО(Ж) = Ca(OH)2(TB) + СгК^пи)-
2.2 Равновесия в однокомпонентных системах
2.2.1 Общая характеристика однокомпонентных систем
Однокомпонентные системы -  это системы, состоящие из од­
ного и того же вещества, находящегося в разных фазах, или в раз­
личных агрегатных состояниях. Если вещество дает различные 
кристаллические модификации, то каждая из них является особой 
фазой. Так, известно шесть модификаций льда, сера в твердом со­
стоянии может быть моноклинной и ромбической. Каждая из мо­
дификаций устойчива в определенных интервалах температуры и 
давления.
В принципе, число фаз, которые может давать один компонент, 
не ограничено. Но число фаз в однокомпонентной системе, кото­
рая находится в равновесии, ограничено правилом фаз.
Чему равно максимальное число фаз, возможное в однокомпо­
нентной равновесной системе? Найдем это с помощью правила 
фаз:
v = к- <р + 2 .
При v = 0 и Л=1 1 - >^ + 2 = 0, <р= 3,
то есть одно вещество может образовывать равновесную систему, 
состоящую не более чем из трех фаз одновременно.
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2.2.2 Диаграмма состояния однокомпонентной системы
Экспериментальное изучение однокомпонентных систем прово­
дится с помощью измерений давления, температуры, объема, кон­
центрации в системе и построения диаграмм состояния.
Из термодинамических параметров, определяющих состояние 
системы (температура, давление, концентрация), могут быть вы­
браны любые два в качестве независимых переменных, третье 
свойство будет зависимым, Поэтому, чтобы построить полную 
диаграмму, выражающую любые состояния вещества, надо строить 
трехосную пространственную диаграмму.
В большинстве случаев за независимые переменные выбирают 
давление и температуру и на плоскость, в которой лежат оси Р и Т, 
проектируют диаграмму состояния. На такой диаграмме концен­
трация не имеет отображения.
Рассмотрим для гримера диаграмму состояния воды (рис 2.1).
Рис. 2.1. Диаграмма состоя­
ния воды
(Ркр = 217 атм, Ткр = 373 °С).
ОС -  кривая испарения, то 
есть кривая зависимости Т 
кипения от давления или за­
висимости Р насыщенного 
пара над жидкой водой от 
температуры;
ОВ -  кривая плавления, то 
есть кривая зависимости Т 
плавления льда от давления;
АО -  кривая сублимации, то 
есть кривая зависимости Р 
насыщенного пара над льдом 
от температуры.
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На диаграмме три шля, каждое из которых отвечает одному из 
агрегатных состояний воды. Точка на такой диаграмме имеет опре­
деленные координаты (Р, 7) и называется фигуративной. Опреде­
лим число степеней свободы при разном числе фаз, находящихся в 
равновесии. /  '
1) При </9=1, v = 1 - 1 +2,  v = 2 ,
то есть, если однокомпонентная система однофазна, то v = 2 и сис­
тема двухвариангна. Это значит, что можно два параметра системы 
(давление и температуру) менять в известных пределах независимо 
один от другого, и система не выйдет из состояния равновесия, в 
ней не будут образовываться новые фазы, исчезать старые. Напри­
мер, температуру жидкой воды можно менять в известных преде­
лах как угодно, и при этом новой фазы не возникнет. Можно также 
одновременно в известных пределах менять независимо темпера­
туру и давление, и также никаких изменений в системе не будет.
2) При <р = 2, v = 1 - 2 + 2, v = 1,
то есть, если однокомпоненгная система двухфазна, то имеется 
только одна степень свободы -  система одновариангаа. Это озна­
чает, что изменяя число фаз, можно в известных пределах изменять 
температуру или давление. Причем при изменении одного из этих 
"параметров другой не сохраняет своего прежнего значения. Двух­
фазные состояния однокомпоненгной системы отражаются на диа- 
, грамме линиями.
Так, находясь на линии ОА, то есть имея двухфазную равновес­
ную систему жидкость,пар,.можно изменять температуру, но при 
этом изменится и давление. При повышении температуры часть 
воды испарится, давление повысится и наоборот. Все это можно 
делать в пределах линии ОА. То же самое можно сказать и о дру­
гих состояниях двухфазной однокомпонентной системы.
3) При <р = 3, v = l  - 3 + 2, v = О,
то есть однокомпонентная система в трехфазном состоянии безва- 
риангна, все три фазы могут одновременно существовать в равно­
весии только при одном сочетании давления и температуры -  это 
тройная точка. Малейшие отклонения от этой точки выводят сис-
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тему из трехфазного состояния и делают ее двухфазной или одно­
фазной. Иначе говоря, нельзя произвести никакого изменения тем­
пературы и давления и сохранить при этом все три фазы в равнове­
сии.
Лед дает шесть модификаций, но одновременно в равновесии 
существуют не более трех фаз.
Рассмотрим диаграмму состояния серы (рис 2.2).
Рис.2.2. Диаграмма состоя­
ния серы.
АВ Spoai6  ^  ^ SM0H
ВС Smoh Яж
АС Smoh  ^  ^ Snap
АЕ $ромб Srap
BG р^омб ^  Sac
CF 2ж Snap
Твердая сера существует в двух кристаллических модификациях 
-  ромбической и моноклинной. Поэтому число возможных фаз для 
серы равно четырем: две твердые фазы, жидкая и парообразная.
Каждая линия соответствует одновариангной системе. Имеется 
три тройных точки:
А (ромбическая -  пар -  моноклинная),
В (ромбическая -  моноклинная -  жидкость),
С (моноклинная -  пар -  жидкость).
Кроме того, существует еще одна тройная точка О, в которой 
могут сосуществовать перегретая ромбическая сера, переохлаж­
денная жидкая сера и пар, пересыщенный относительно пара, рав­
новесного с моноклинической серой.
Химические потенциалы трёх фаз при температуре и давлении, 
отвечающих точке О, одинаковы. Благодаря этому три термодина­
мически неравновесные фазы могут образовать метастабилъную
систему, т.е. систему, находящуюся в состоянии относительной 
устойчивости. Метастабильность заключается в том, что ни одна 
из трех фаз не стремится перейти в другую, однако при длительной 
выдержке или при внесении кристаллов моноклинической серы 
все три фазы переходят в моноклиническую серу, которая является 
единственной термодинамически устойчивой фазой при условиях, 
отвечающих точке О.
Метастабильные тройные точки могут давать только те вещест­
ва, которые образуют несколько кристаллических модификаций. 
Точно так же метастабильными являются двойные равновесия, ко­
торым соответствуют кривые ОА, ОВ и ОС.
Если одна кристаллическая модификация при повышении тем­
пературы должна перейти в другую, то возможен некоторый пере­
грев выше температуры устойчивого равновесия. Это объясняется 
тем, что переход из одной кристаллической модификации непо­
средственно в другую не может совершаться столь же легко, как 
плавление. Перегретая модификация должна быть выдержана не­
которое время при достигнутой температуре для того, чтобы про­
изошла перестройка кристаллической решетки. Если же кристаллы 
достигли температуры плавления, то перегрев невозможен, так как 
всякое дальнейшее подведение теплоты приводит к немедленному 
разрушению решетки.
С подобными зависимостями мы и встречаемся в случае серы. 
Если ромбическую серу нагревать достаточно быстро, то она не 
успевает перейти в серу моноклиническую. Вместе с тем кристал­
лическая решетка серы ромбической не может выдерживать неог­
раниченного перегрева. При температурах, отвечающих кривой 
ОВ, кристаллы распадаются с образованием жидкой фазы, которая 
в данных условиях тоже неустойчива относительно серы монокли­
нической В свою очередь кривые ОА и ОС представляют собой 
соответственно кривую возгонки перегретой ромбической серы и 
кривую кипения переохлажденной жидкой серы.
При температурах, близких к 95,5 °С, возможен обратимый пе­
реход серы как из ромбической в моноклинную, так и наоборот.
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Такие взаимные превращения двух модификаций в прямом и об­
ратном направлениях в зависимости от условий, называют энан- 
ткиотропными превращениями.
Бывают случаи, когда превращения кристаллических фаз воз­
можны только в одном из направлений (бензофенон, фосфор) -  это 
монотропные превращения. Белый фосфор самопроизвольно пе­
реходит в красный, обратного самопроизвольного перехода нет.
2.2.3 Вопросы для самопроверки
1. Дайте определение однокомпонентной системе. Приведите 
примеры.
2. Объясните, почему ограничено максимальное число фаз, воз­
можное в однокомпоненгной системе. Определите это число с 
помощью правила фаз.
3. Почему диаграмму состояния однокомпоненгной системы 
строят в плоскости?
4. На диаграмме со-
Р стояния воды
а) укажите смысл 
всех полей, линий 
и точек;
б) укажите на этой 
диаграмме фигу­
ративную точку;





<Р= 1, v = 2; 
р = 2, v= 1; 
<р = 3, v = 0.0.01 V
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5. На диаграмме со-
Р стояния серы
ПАР
Ь) каким кривым 
соответствуют





► ромб  ^ ) S M0 H
'мон 'Уж
г
в) между какими фазами существует равновесие в точках А, В, С?
г) почему в точке О не может существовать равновесие всех че­
тырех фаз?
6. Приведите примеры энантиотропных и монотропных превраще­
ний. К каким превращениям можно отнести переходы:
а) белый фосфор -» красный фосфор,
б) лед -» вода,
в) алмаз графит,
д) моноклинная сера -» ромбическая сера?










ХИМИЧЕСКОЕ, ФАЗОВОЕ И АДСОРБЦИОННОЕ РАВНОВЕСИЯ 101
2.3 Равновесия в двухкомпонентных системах
2.3.1 Общая характеристика двухкомпонентных систем
Если система состоит из двух компонентов, то наибольшее чис­
ло степеней свободы в ней, по правилу фаз Гиббса, будет
v = 2 -  1 + 2 = 3.
Это значит, что в однофазной системе существуют три парамет­
ра, определяющие состояние системы. Такими параметрами явля­
ются температура, давление и концентрация одного из компонен­
тов, гриэтом концентрация другого компонента является зависимой.
2.3.2 Диаграмма состояния системы с одной эвтектикой
Уравнение состояния двухкомпонентной системы должно иметь 
четыре переменных: Г, Р, Сi, С2. Поэтому для построения диа­
граммы нужно четырехмерное пространство, что изобразить не­
возможно. Зная, что в случае выражения концентрации через 
мольные доли
У2= 1 - М ,
получают трехмерную диаграмму.
Практически пользуются еще более упрощенными диаграммами 
температура -  состав, которые строятся для постоянного давления. 
Получаемые диаграммы называются диаграммами состояния или 
фазовыми диаграммами.
Диаграммы состояния двухкомпоненгной системы ранее рас­
смотрены с точки зрения зависимости состава пара над гомоген­
ной системой из двух жидких компонентов от температуры (или 
давления). Теперь рассмотрим диаграммы состояния для более 
низких температур, когда наблюдаются процессы кристаллизации 
компонентов, и из жидкой системы выделяются только чистые 
кристаллы каждого из компонентов. Например, это система кад­
мий -  висмут.
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Рис. 2.3. Диаграмма состояния кадмий -  висмут
При смешивании двух разных компонентов почти всегда темпе­
ратура кристаллизации системы будет ниже, чем температура кри­
сталлизации каждого из компонентов в отдельности (депрессия 
температуры плавления).
Поэтому при добавлении в жидкий кадмий висмута температура 
плавления смеси будет все более и более понижаться по кривой 
ликвидуса 321-е. То же самое будет происходить при добавлении в 
висмут кадмия. Эти кривые пересекаются в точке е в средней части 
оси составов.
Рассмотрим отдельные точки и число фаз в разных областях 
диаграммы.
Точка а -  это однокомпонентная система (Cd), однофазная 
(Сбж):
vyra = 1 - 1 + 1 = 1,
то есть можно произвольно менять один параметр температуру 
(давление -  постоянно), и ори этом не будет наблюдаться образо­
вания новых фаз, то есть система условно одновариантна.
К моменту достижения 321 °С все еще существует одна фаза, но 
при дальнейшем отнятии теплоты появляется вторая -  в виде кри­
сталлов кадмия, и
к~~\ ,  <р— 2 ,  V y o i — 0 ,
то есть в момент кристаллизации система инвариантна -  идет кри­
сталлизация при постоянной температуре. Таким образом, равно­
весие между жидкой и твердой фазами устанавливается при строго 
определенной температуре.
Дальнейшее снижение температуры сопровождается кристалли­
зацией кадмия, и существует фаза всего одна -  твердая, поэтому
Уусл ~ 1,
то есть, имея твердый кадмий, можно в известных пределах менять 
температуру без появления новых фаз.
Теперь охладим бинарный расплав состава; отвечающий точке в. 
Здесь
к = 2, <р=\, v = 2 - l  + l = 2,
то есть можно менять температуру и состав.
При охлаждении до точки g все еще имеется одна фаза. Кри­
вая, на которой находится точка g, называется кривой ликвидуса. 
Эта кривая отвечает началу кристаллизации. Выше этой кривой 
система однофазна (жидкая). Ниже кривой начинается кристалли­
зация кадмия.
Выпадение кадмия в виде кристаллов снижает его содержание в 
расплаве, и состав расплава уже иной. При дальнейшем пониже­
нии температуры имеется двухфазная система (твердый кадмий -■ 
расплав Cd-Bi).
Проводя изотерму через точку h, получим состав твердой фазы 
(v) и находящийся с ним в равновесии состав жидкой фазы (w), то 
есть состав сопряженных твердой и жидкой фаз. Прямая, соеди­
няющая составы сопряженных фаз, называется нодой. При охлаж­
дении фигуративная точка твердой фазы опускается по вертикали 
k-v-u, а фигуративная точка жидкой фазы -  по кривой g-l, то есть 
кривая g-l -  это путь кристаллизации расплава.
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Аналогичные процессы происходят при понижении температу­
ры жидкой фазы, образованной на основе висмута.
Линии ликвидуса пересекутся в точке /, где в равновесии нахо­
дятся: жидкая фаза (расплав Cd-Bi), две твердых фазы (Cd и Bi). 
Здесь система инвариантна, то есть точка / для данной системы от­
вечает вполне определенному составу и температуре. При даль­
нейшем отнятии теплоты в точке / одновременно выпадают кадмий 
и висмут и система становится твердой двухфазной.
Эта точка, где происходит одновременная кристаллизация двух 
компонентов, называется эвтектической точкой {эвтектикой). В 
этой точке в равновесии находится расплав и кристаллы. Расплав в 
этой точке называют жидкой эвтектикой, а при ее кристаллизации 
образуется твердая эвтектика. Так как кристаллизуются оба ком­
понента одновременно, то, в отличие от других составов, эвтекти­
ка плавится при постоянной температуре, которая называется эв­
тектической температурой.
При движении от в до i происходит' следующее: сначала система 
остается однофазной v = 2, при достижении точки g  (кривой лик­
видуса) появляется вторая фаза -  твердый кадмий, v = 1.
При перемещении ниже g  в равновесии находятся твердый кад­
мий и расплав состава w, v= 1.
В точке i в равновесии находятся две фазы -  твердый кадмий и 
жидкая эвтектика, кристаллизация которой происходит при темпе­
ратуре 144 °С.
В процессе кристаллизации жидкой эвтектики система состоит 
из 3-х фаз: кристаллический кадмий, кристаллический висмут и 
жидкая эвтектика. По окончании кристаллизации в системе две фа­
зы -  твердые висмут и кадмий
Линия, на которой находится эвтектика, называется линией со- 
лидуса или линией эвтектики. На этой линии заканчивается кри­
сталлизация системы любого состава.
Фигуративные точки, выражающие состав двух равновесных 
фаз, называются сопряженными, а линии, их соединяющие, пода­
ми или коннодами.
К таким диаграммам применимо правило рычага:
Масса кристаллов h w
Масса расплава v h
При изучении эвтекгик обнаружено, что хотя они и плавятся при 
одной температуре как индивидуальные вещества, но представляют 
собой тонкую смесь кристаллов, то есть две фазы.
Подобные диаграммы состояния получают не только для метал­
лов, но и для других веществ -  оксидов металлов, солей, смесей 
солей с водой.
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Рис. 2.4. Диаграммы состояния солей
Водные растворы солей тоже являются бинарными системами, 
не образующими во многих случаях химических соединений и 
дающих эвтектику, которая называется криогидратной точкой.
Этот термин появился при изучении температуры замерзания 
водных растворов солей, когда предполагалось, что в точке крио­
гидрата образуется определенное химическое соединение, как и 
кристаллогидрат.
Смеси солей со льдом охлаждаются до криогидратной темпера­
туры и поэтому используются для приготовления охлаждающих 
смесей. Лед, постепенно плавясь, отнимает от системы теплоту, а
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соль, растворяясь в образовавшейся при таянии льда воде, под­
держивает в жидкой фазе концентрацию жидкой эвтектической 
смеси.
Диаграммы состояния строят двумя способами. Первый -  это 
визуальный метод, когда наблюдают выпадение кристаллов при 
охлаждении расплава (раствора) или, наоборот, их исчезновение 
при нагревании твердого раствора, и отмечается соответствующая 
температура. Этот метод применим не всегда.
Наиболее универсальный метод -  это метод кривых охлажде­
ния, предложенный русским ученым Курнаковым. Он разработал 
специальный прибор -  пирометр. Метод основан на том, что щш 
равномерном охлаждении расплава пока не происходит каких либо 
изменений, температура понижается равномерно. Появление в 
расплаве кристаллов сопровождается выделением теплоты, и ход 
кривых T-t замедляется.
Изломы на кривых охлаждения свидетельствуют о наличии в 
системе каких-либо превращений.
Рис. 2.5. Построение диаграммы состояния по кривым охлаждения 
В методе кривых охлаждения используется принцип непрерыв­
ности и соответствия Курнакова: при непрерывном изменении па­
раметров, определяющих состояние системы (температура, дав­
ление, концентрация), свойства ее отдельных фаз также изменя­
ются непрерывно до тех пор, пока не изменится число или харак-
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тер ее фаз. При появлении новых или исчезновении существующих 
фаз свойства системы изменяются скачкообразно.
2.3.3 Диаграмма состояния системы с конгруентной 
точкой (плавление без разложения)
Вид диаграммы усложняется, если компоненты системы обра­
зуют химическое соединение определенного состава и с опреде­
ленной температурой плавления. Если это соединение устойчиво и 
плавится без разложения, то такое плавление называется конгру- 
ентным (рис. 2.6).
Рис. 2.6. Диаграмма состояния системы с конгруентной точкой: CuCl-FeCl3
Эта система образует химическое соединение состава 1:1 
(моль). Температура плавления химического соединения постоян­
на, и его плавление и затвердевание не отличаются от соответст­
вующих процессов обычного индивидуального вещества. Посколь-
108 РАВНОВЕСИЯ В ГЕТЕРОГЕННЫХ СИСТЕМАХ
ку в точке а плавится устойчивое химическое соединение, то эту 
диаграмму можно рассматривать как две, соприкасающиеся по 
вертикальной линии, проходящей через точку а. Одна -  это диа­
грамма состояния CuCl-CuCl-FeCb, другая -  CuCl FеСЬ-F еС1з.
Рис. 2.7. Диаграмма состояния системы: K -Sb
Обе эти диаграммы имеют свои точки эвтектики. К каждой из 
двух частей общей диаграммы приложимо то, что относится к диа­
граммам с одной эвтектикой.
Если соединение, образующееся в бинарной системе, очень 
прочное и в условиях изучения диаграммы не диссоциирует, то на 
диаграмме появляется острая вершина, высшую точку которой на­
зывают сингулярной.
На диаграмме состояния K-Sb (рис. 2.7) имеется две конгруент- 
ные точки, одна из которых а -  сингулярная. Диаграмма состояния 
распадается на три части:
K - K 3Sb; K3Sb -  KSb; KSb -  Sb.
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Из диаграммы видно, что KsSb более прочное соединение. На 
любой точке диаграммы до 50% Sb нет свободной Sb, а существует 
только химическое соединение. На любой точке диаграммы, где 
Sb > 50% нет чистого К, а только его соединение -  KSb.
Еще больше конгруентных точек образуется в системе Ag-Sr. 
Причем соединения устойчивы по-разному (рис. 2.8).
Рис. 2.8. Диаграмма состояния системы A g-Sr
2.3.4 Диаграмма состояния системы с инконгруентной 
точкой (плавление с разложением)
Если конгруентное плавление не сопровождается разложением 
соединения и состав твердой и жидкой фазы одинаков, то в случае 
непрочных соединений при плавлении они разлагаются на кри­
сталлические и жидкие фазы различного состава. Такое плавление 
называется инконгруентнът.
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Рассмотрим диаграмму состояния CaSiCb-BaSiCb Известно, 
что в этой системе может образовываться химическое соединение 
состава 2CaSi03-BaSi03 с температурой разложения 1320 °С и 
предположительной температурой плавления 1340 °С (рис. 2.9):
-  ав -  начало кристаллизации из расплава BaSi03;
- с -  перетектит -  она отличается от эвтектики тем, что явля­
ется нижней точкой затвердевания одного компонента 
(СаБЮз) и верхней точкой затвердевания другого (BaSi03), 
тогда как эвтектика -  это нижняя точка затвердевания обоих 
компонентов;
- в с -  кристаллизация химического соединения.
Кривая вс должна была бы продолжаться так, как показано 
пунктиром до пересечения с линией св в точке 1340 °С (температура
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плавления соединения). Однаю при температуре 1320 °С это соедине­
ние распадается и образуются две фазы: a-CaSi03 и расплав. По­
этому в точке с наблюдается излом, а линия eg -  это начало выде­
ления кристаллов a-CaSi03.
Если расплав состава от 0 до 50% BaSi03 охлаждать, то сначала 
выпадет a-CaSi03, потом, начиная с 1320 °С, будет выделяться хи­
мическое соединение состава 50% CaSi03 и 50% BaSi03 
(Ca2BaSi30 si), при этом на его образование расходуется как твердый 
CaSi03, так и расплав.
2.3.5 Диаграмма состояния системы с ограниченной 
взаимной растворимостью конденсированных фаз. 
Правила Алексеева
Системы из двух неограниченно растворимых жидкостей были 
рассмотрены при изучении равновесий: жидкий раствор -.насы­
щенный пар. В этих системах жидкая фаза всегда находится в од­
нофазном состоянии, независимо от внешних параметров системы. 
Иные закономерности наблюдаются при изучении систем из двух 
ограниченно растворимых жидкостей. Цри изучении давления пара 
частично смешивающихся жидкостей было найдено, что имеются 
области составов, где система однофазна, и области, где она двух­
фазна.
Первые систематические наблюдения в этой области провел в 
; 1876-1884 годах В.Ф.Алексеев. Он обнаружил ряд закономерно­
стей и вывел определенные правила для таких систей.
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а) б)
в)
Рис. 2.10. Диаграммы состояния ограниченно растворимых жидкостей
Рассмотрим какую-либо систему из двух ограниченно раство­
римых друг в друге жидкостей. Если в пробирку поместить некото­
рое количество анилина и воды и встряхивать в течение опреде­
ленного времени, то в системе установится равновесие, и жид­
кость после отстаивания будет состоять из двух слоев: верхний 
слой состоит из воды, в которой растворен анилин (3%), и нижний 
слой -  анилин, в котором растворена вода, (5%). Это насыщенные 
растворы одного компонента в другом.
Если добавлять в такую систему один из компонентов, например 
воду, объем водного слоя увеличится, часть анилина перейдет из 
нижней фазы в верхнюю, и в системе снова установится равнове­
сие. При этом, хотя относительные количества каждой из фаз 
изменились, состав каждого из равновесных слоев остался посто­
янным, если система находилась при постоянном давлении и тем­
пературе. Это первое правило Алексеева. Однако, в виду малой 
сжимаемости жидюсгей, давжнж сказывается лишь при больших ею 
значениях, поэтому гракшчесюе згаченж имеет лишь влиинж темгературы
Рассмотрим основные виды диаграмм состояния ограниченно 
растворимых жидкостей.
Поскольку при изменении температуры взаимная растворимость 
жидкостей изменяется и они могут расслаиваться или, наоборот, 
гомогенизироваться, то эти диаграммы называются диаграммами 
расслоения. Любая фигуративная точка внутри области, очерчен­
ной кривой расслоения, отвечает двухфазной системе, область вне 
этой кривой отвечает гомогенной однофазной системе (рис. 2.10).
Точки в и с на кривых расслоения отвечают составам равновес­
ных растворов. Прямая, проведенная через эти точки, выражаю­
щие состав сопряженных растворов (равновесных между собой), 
называется связующей прямой, или нодой (коннодой). Нода, как 
правило, параллельна оси составов.
Таким образом, взяв любую точку внутри гетерогенной области, 
проведя ноду, можно найти состав равновесных между собой сло­
ев. В зависимости от того, как меняется взаимная растворимость 
жидкостей с температурой, могут быть получены различные диа­
граммы состояния. Если жидкости во всем интервале температур, 
при которых возможно их исследование, остаются ограниченно 
растворимыми, то диаграмма будет иметь вид а). Иначе говоря, в 
таких системах не достигается с изменением температуры состоя­
ние полной взаимной растворимости. Например, это система вода 
-  амиловый спирт или другие более высокомолекулярные спирты. 
Однако часто в определенном интервале температур жидкости ста­
новятся неограниченно растворимыми друг в друге. Так, в случае
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системы вода -  фенол, анилин -  вода, анилин -  октан с повышени­
ем температуры взаимная растворимость увеличивается, так что, 
начиная с некоторой температуры Г, эти жидкости неограниченно 
растворимы друг в друге. Эта температура называется критической 
температурой растворения.
На диаграмме типа б )Т  -  верхняя критическая температура.
При критической температуре точки в и с  сливаются в одну, то 
есть слои исчезают, система становится однофазной. В ряде случа-. 
ев взаимная растворимость жидкостей повышается с понижением 
температуры, тогда диаграмма состояния имеет вид в).
Более редки случаи, когда взаимная растворимость жидкостей 
увеличивается как с ростом температуры, так и с ее понижением -  
диаграмма -  г). Для таких систем имеется две критические темпе­
ратуры растворения -  верхняя и нижняя. Вид диаграммы опреде­
ляется зависимостью растворения от температуры.
Второе правило Алексеева -  правило прямолинейного диа­
метра. Середины нод, соединяющих фигуративные точки сопря­
женных равновесных растворов, располагаются на прямой, кото­
рая пересекает диаграмму состояния в критической точке.
Однако, установлено, что это правило является лишь прибли­
женным и соблюдается при выражении состава раствора в весовых 
процентах.
Определим число степеней свободы в разных точках:
• вне кривой расслоения (система двухкомпонентная, однофаз­
ная) v = к - <р+ 1 = 2 -  1 + 1 = 2, то есть можно менять два 
параметра -  температуру и состав -  без появления новой фа­
зы (при постоянном давлении);
• внутри кривой расслоения (к = 2, <р = 2) v = k - (р+Х=2-2 + 
1 = 1. Задавшись температурой, определяется и состав обеих 
фаз при постоянном давлении, так как взаимная раствори­
мость зависит только от температуры;
• в критической точке (к = 2, <р = 3) v = к - (р + 1 = 2 -  3 + 1 = 
О, система нонвариантна.
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Причины разной взаимной растворимости жидкостей не уста­
новлены, поэтому заранее сказать, какой будет диаграмма состоя­
ния, нельзя.
2.3.6 Твердые растворы
Часто при кристаллизации из раствора твердая фаза не пред­
ставляет собой кристаллов чистого компонента или химического 
соединения, а состоит из двух или более компонентов, одновре­
менно участвующих в образовании твердой фазы. Подобные обра­
зования называются смешанными кристаллами или твердыми 
растворами. Это название подчеркивает, что образуется перемен­
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Рис. 2.11. Схема твердых растворов: 
а -  твердые растворы внедрения, б -  твердые растворы замещения
Твердые растворы могут быть двух типов (рис 2.11).
Твердые растворы внедрения -  это такие растворы, когда при их 
образовании атомы или молекулы растворяемого компонента раз­
мещаются в пустых местах кристаллической решетки растворите­
ля, между ее узлами. Это возможно, когда размер атома раство­
ряющегося компонента не более 0,6 размера атомов решетки, в ко­
торую происходит внедрение. Естественно, что образование твер­
дых растворов внедрения не может происходить безгранично. На­
чиная с некоторого предела, такая растворимость прекращается, то 
есть имеет место ограниченная растворимость.
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Другой тип твердых растворов -  твердые растворы замещения. 
При образовании таких растворов атомы или другие частиц рас­
творяемого вещества располагаются в узлах кристаллической ре­
шетки вместо атомов растворителя (изоморфизм). Для образования 
растворов замещения необходима близость размеров атомов кри­
сталлической решетки растворяемого вещества и растворителя. 
При этом образование твердого раствора может происходить без 
возникновения каких-либо напряжений в кристаллической решет­
ке, и поэтому образуется непрерывный ряд растворов.
Иногда наблюдается неограниченная (в одной области составов) 
и ограниченная (в другой) растворимость, то есть происходит раз­
рыв сплошности твердых растворов. Это явление аналогично рас­
слоению жидких растворов.
При выделении твердых кристаллов из жидких систем, когда 
возможно образование твердых растворов, состав твердой и жид­
кой фаз не совпадает, как и в случае рассмотрения системы пар -  
жидкость для жидких растворов. Поэтому для твердых растворов 
диаграммы состояния имеют вид, аналогичный диаграммам со­
стояния бинарных жидких растворов.
Рассмотрим систему серебро -  золото, когда металлы при 
сплавлении дают неограниченный ряд твердых растворов замеще­
ния. Эти металлы имеют близкие параметры решетки и близкие 
размеры атомов.
Диаграмма состояния для системы Ag-Au (рис. 2.12) не имеет 
эвтектики, а состоит из двух плавных кривых, соединяющих тем­
пературы плавления.
Кривая ликвидус выражает равновесие жидкость (расплав) -  
жидкость+твердый раствор. Кривая солидус -  выражает равно­
весие жидкость+ твердый раствор -  твердый раствор.
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Рис. 2.12. Диаграмма плавкости системы A g-Au
Выше линии ликвидуса и ниже линии солидуса система одно­
фазна, между ними -  двухфазна. Точке а соответствует прямая вс, 
описывающая состав равновесных фаз, на которые распадается 
система при кристаллизации. Соотношение между ними находится 
по правилу рычага. Видно, что точке а соответствует жидкая фаза, 
более обогащенная Ag, а твердая фаза более обогащена Ап.
Аналогично закону Коновалова: твердая фаза обогащена по 
сравнению с равновесной ей жидкой фазой более тугоплавким ком­
понентам, а жидкая фаза обогащена менее тугоплавким компо­
нентом.
При охлаждении жидкой системы состава х (точка р  на диа­
грамме) этот состав не меняется до достижения кривой ликвидуса. 
Дальнейшее охлаждение вызывает кристаллизацию, причем состав 
твердой фазы будет хь то есть в ней больше золота.
Если процесс кристаллизации происходит при,низких темпера­
турах, когда диффузия замедлена, то происходит образование кри­
сталлов, все более богатых серебром, так как золото выпадает в
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первые моменты кристаллизации. Получается зональная структу­
ра става.
В ряде случаев кривые солидуса и ликвидуса не имеют такого 
простого вида, как это гоображено на диаграмме Ag-Au. Так, в не­
которых системах возникают максимумы и минимумы на диаграм­
мах состояния подобно тому, как это имело место при рассмотре­
нии азеотропных растворов. Это характерно, когда температуры 
плавления веществ близки, поэтому отклонения от идеальности 
легко приводят к экстремуму, который тем ближе к середине оси 
составов, чем ближе друг к другу температуры плавления веществ.
Примеры диаграмм плавкости с минимумом и с максимумом 
приведены на рис. 2.13 и 2.14.
Рис. 2.13 Диаграмма плавкости Рис. 2.14 Диаграмма плавкости
системы Cu-Au системы HgBr2-H gC l2
В точке экстремума состав твердой фазы одинаков с составом 
жидкой фазы (аналогично в случае образования азеотропа состав 
жидкости и пара одинаков). Диаграммы на рисунках распадаются 
на две (по пунктирной линии):
• на рис. 2.13 -  Си -  твердый раствор состава минимума, твер­
дый раствор состава минимума -  Аи.
• на рис. 2.14 -  HgBr2 -  твердый раствор состава максимума, 
HgCl2 -  твердый раствор состава максимума.
Но эту точку минимума и максимума нельзя путать с эвтектикой. 
Во-первых, эвтектика соответствует равновесию между тремя фа-
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зами -  двумя твердыми компонентами и их расплавом, а минимум 
и максимум -  равновесию между двумя фазами: твердым раство­
ром и жидким раствором. Во-вторых, в точке эвтектики вещества 
кристаллизуются индивидуально, а в точках минимума и максиму­
ма образуются твердые растворы.
В точке эвтектики v = 0, а в точках экстремума 
v = k - <р+ 1 = 2 - 2 + 1 = 1,
значит, задавшись составом в точке экстремума, изменение темпе­
ратуры не вызовет появления второй фазы, то есть расслоения. Но 
если принять, что в точках экстремума вещества кристаллизуются 
как один компонент, то к = 1 и v = 0, то есть, задавшись составом 
точке минимума и максимума, мы строго определяем ее темпера­
туру.
Подобно фракционной перегонке, можно производить фракци­
онную кристаллизацию сплавов и разделять компоненты. Но если 
на диаграмме плавкости твердых растворов имеется минимум или 
максимум, то разделить сплав можно только на один из компонен­
тов и смесь, соответствующую по составу точке минимума и мак­
симума.
2.3.7 Твердые растворы с ограниченной 
растворимостью
В тех случаях, когда компоненты системы в жидком виде неог­
раниченно растворимы, а в твердом -  ограниченно, на диаграмме 
плавкости появляются разрывы сплошности.
Один из подобных типов диаграмм (диаграмма Pb-Sn) приве­
ден на рис. 2.15.
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Рис. 2.15. Диаграмма плавкости системы Pb-Sn
При охлаждении жидкого расплава, по составу соответствующе­
го точке (р, до достижения точки / система однофазна. По дости­
жении точки / происходит выделение твердых кристаллов -  рас­
твора, его состав изменяется по кривой солидуса со, а состав жид­
кого раствора изменяется по кривой ликвидуса са. Любая фигура­
тивная точка в поле I соответствует однофазной жидкой системе, в 
поле II -  однофазному твердому раствору Sn в РЬ, в поле III -  од­
нофазному твердому раствору РЬ в Sn. Внутри кривых система ге- 
терофазна. В точке т сосуществуют две равновесные фазы -  жид­
кая состава т" и твердая фаза состава т'. Соотношение этих фаз 
определяется по правилу рычага.
В точке а наблюдается равновесие между жидким раствором, 
твердым раствором состава о и твердым раствором состава р. По 
аналогии с диаграммой, где имеется эвтектика, этот раствор назы­
вают тоже жидкой эвтектикой При кристаллизации в точке эвтек­
тики выделяются два твердых раствора (о и р), в обычной эвтекти­
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ке выделяются индивидуальные вещества. При дальнейшем охла­
ждении состав твердой фазы меняется и при температуре 100 °С 
образуются твердые растворы составов у иг.
Если буцем охлаждать систему, двигаясь из фигуративной точки 
е, то до точки v, лежащей на кривой ликвидуса, система однофаз­
на. При дальнейшем охлаждении образуются две фазы, подобно 
тому, как рассматривалось ранее -  твердый раствор состава по 
кривой со и жидкий раствор состава по кривой са. При температу­
ре в точке t весь сплав затвердевает и образуется одна фаза -  твер­
дый раствор Sn в РЬ. При дальнейшем охлаждении твердый рас­
твор не изменяется, до точки и. Здесь происходит разрыв сплош­
ности и выделяются две фазы: одна фаза -  раствор РЪ в Sn, другая 
-  раствор Sn в РЬ.
Аналогичный вид имеет диаграмма плавкости Ag-Cu (рис.
2.16).
Рис. 2.16. Диаграмма плавкости системы Ag-Cu
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Если металлы в жидком виде не растворимы друг в друге до оп­
ределенной температуры, то диаграмма плавкости имеет вид, изо­
браженный на рис. 2.17.
Рис. 2.17. Диаграмма 
плавкости системы А1-РЬ
2.3.8 Вопросы для самопроверки
1. Вычислите число степеней свободы для двухкомпонентной сис­
темы. Сколькими параметрами определяется состояние систе­
мы? Какими именно?
2. В чем состоит явление депрессии температуры плавления сме­
си?
3. На диаграмме состояния бинарной системы (рис. 2.18) укажите: 
а) линию ликвидус, б) линию солидус, в) эвтектическую точку, 
г) смысл полей на диаграмме, д) смысл линий АС, ВС, DF на 
диаграмме. Что происходит в точке С? Определите число сте­
пеней свободы для точек 1 -5 .
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4. Что называется эвтектической смесью?
5. Какое плавление называют конгруентным? Приведите пример 
системы с конгруентной точкой.
6. Чем отличаются сингулярная и конгруентная точки на диаграм­
ме плавкости двухкомпонентной системы?
7. Какое плавление называют инконгруентным? Приведите гриме­
ры систем с инконгруентным плавлением.
8. Чем точка перетектики отличается от точки эвтектики?
9. Сформулируйте первое правило Алексеева для системы из двух 
жидкостей с ограниченной взаимной растворимостью.
10. Что такое диаграмма расслоения?
Рис. 2.19. Диаграммы состояния двухкомпоненгных систем с расслоением
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Для диаграмм на рис. 2.19 найдите критические точки, укажи­
те ноды.
11. Сформулируйте второе правило Алексеева. Является ли оно 
верным во всех случаях?
12. Что такое твердые растворы?
13. В чем отличие твердых растворов внедрения и замещения?
2.3.9 Примеры решения задач
Задача № 1
На рис. 2.20 приведена диаграмма плавкости двухкомпонентной 
системы, состоящей из веществ А и Б. Определите, какое количе­
ство А необходимо добавить к 200 г сплава, содержащего 30% ве­
щества А, чтобы повысить температуру начала кристаллизации до 
360 °С.
Решение
Сплав, температура кристаллизации которого 360 °С, содержит 
71% вещества А и 29% вещества В (точка С на диаграмме). 
Обозначим через х количество добавляемого к исходному сплаву 
вещества А. Тогда количество сплава, начинающего кристалли­
зоваться при 360 °С, выразится так:
— ^ ----------------100  -------------------------------
200 + х 200 + х
х = 283 г
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Рис. 2.20. Диаграмма состояния 
.двухкомпонентной системы с 
простой эвтектикой
Задана № 2
На рис. 2.21 приведена диаграмма состояния двухкомпонентной 
системы. Используя ее, определите состав и массу твердой и жид­
кой фаз для системы, получаемой смешением 180 г вещества А и 
20 г вещества Б при 375 °С.




Определим массу смеси: 180 г (А) + 20 г (В) = 200 г (смесь),
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(0%(А) = —  -100% = 90%. 
200г
При 375 °С:
масса твердого вещества A ED 3 
масса раствора состава Е FD 1 
Обозначим массу твердого вещества А через х
х _ 3 
200- х ~ Г  
х = 600 - Зх ,
4х = 600,
х = 150 г -  твердого вещества А .
2.3.10 Задачи для самостоятельного решения
1. На рис. 2.22 приведена диаграмма плавкости двухкомпонентной 
системы. В каком соотношении необходимо взять эвтектические 
сплавы 3 i и Эг, чтобы при их сплавлении можно было получить 
химическое соединение? Ответ: 50% 3i, 50% Эг.
Рис. 2.22. Диаграмма плавко­
сти двухкомпонентной систе­
мы с двумя эвтекгиками
2. На рис. 2.23 приведена диаграмма состояния двухкомпонентной 
системы. Пользуясь ею, определите, какой состав имеют жидкая
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и твердая фазы, если система получена смешением 60 г вещест­
ва А и 140 г вещества В при 200 °С. Какова масса жидкой и 
твердой фаз? Ответ: 67 г А твердого и 133 г жидкости с 45 % А.
Рис. 2.23. Диаграмма плав­
кости двухкомпонзнтной 
системы
3. На рис. 2.24 приведена диаграмма температура -  состав ограни­
ченно растворимых жидкостей анилин-гексан. Установите, из 
чего состоит система, полученная смешением 186 г анилина и 
258 г гексана при 30 °С. До какой температуры необходимо на­
греть смесь, содержащую 0,8 моль гексана и 0,2 моль анилина, 
чтобы она стала гомогенной?
Состав, мол. доля 
гексана
1,0 0,8 0,6 0,4 0,2 0
Cocmoidf мол. доля 
анилина
Рис. 2,24. Диаграмма состоя­
ния ограниченно растворимых 
жидкостей анилин-гексан
4. Указать смысл точек и линий на диаграмме (рис. 2.25):
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Рис. 2.25. Диаграмма плавкости двухкомпонентной системы A g-Sr
5. По диаграмме состояния твердого раствора свинец-олово (рис. 
2.15) рассчитайтечшю степеней свободы дгаточж <р, I, с, а, о, и.
2.4 Равновесия в трехкомпонентных системах
2.4.1 Общая характеристика трехкомпонентных систем
Чем сложнее система, тем, очевидно, больше вариантов ее со­
стояния. Поэтому рассмотрим только некоторые случаи равновесия 
в трехкомпонентных системах. Наибольшее число сосуществую­
щих в равновесии фаз, очевидно, такое, при котором число степе­
ней свободы будет равно нулю.
В трехкомпоненгной системе v = 3 - <р + 2; v = 0; <р = 5, то есть 
в равновесии могут одновременно существовать пять фаз. Рассчи­
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таем наибольшее число степеней свободы, возможное в трехком- 
поненгной системе. Очевдпро,что минимальное число фаз равно 1.
v — 3 - 1 + тмах — 4 .
Следовательно, для полного изображения состояния системы 
требуется диаграмма в четырехмерном пространстве (что невоз­
можно). Независимыми переменными в этом случае будут: Т, Р и 
концентрации двух компонентов, концентрация третьего компо­
нента будет зависимой величиной.
2.4.2 Принципы построения диаграмм состояния 
трехкомпонентной системы
Как мы уже выяснили, диаграмма состояния трехкомпонентной 
системы должна быть четырехмерной. Так как четырехмерное 
пространство нам недоступно, мы вынуждены понижать мерность 
системы, принимая одну из переменных постоянной. Если принять 
P=const, то будем иметь трехмерную диаграмму, которую уже мож­
но построить. При этом йа плоскости откладывают концентрации 
двух компонентов, а по'вертикали Т. При дальнейшем упрощении, 
если принять, что T=const, диаграмма становится плоской. Однако 
для того, чтобы был наглядно представлен состав системы по всем 
трем компонентам одновременно (чтобы не рассчитывать содер­
жание третьего, как разницу между общим содержанием и суммой 
двух других), был предложен способ изображения диаграмм со­
стояния в виде равностороннего треугольника.
СПОСОБ ГИББСА. Вершины равностороннего треугольника 
отвечают стопроцентному содержанию каждого из компонентов 
тройной системы А, В, С. Стороны треугольника отвечают соста­
вам двухкомпоненгных систем A-В, В-С, А-С. Точки внугрй тре­
угольника отвечают трехкомпоненгной системе.
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В
Рис. 2.26. Определение 
состава трехкомпонентной 
системы с помощью тре­
угольника Гиббса
Свойство равностороннего треугольника:
сумма перпендикуляров, опущенных из любой точки внутри 
треугольника натждуюизегосторон, равна высоте треугольника.
Принимая, что длина всей высоты равна ста весовым или объ­
емным процентам, состав всей системы можно выразить длиной 
соответствующих перпендикуляров. При этом содержанию данно­
го компонента будет отвечать длина перпендикуляра, опущенного 
на сторону, находящуюся противоположно от вершины. Так, точка 
Р соответствует составу (ра) А -25%, (рв) В -25%, (pc) С-50%.
Длину перпендикуляров легко оценить с помощью сетки на тре­
угольнике. Сетка представляет собой линии трех групп, причем 
линии каждой из трех групп проведены перпендикулярно одной из 
высот треугольника. При этом каждая из высот делится этими пер­
пендикулярами на пять-десять или сто равных частей.
СПОСОБ РОЗЕБОМА. Состав тройной системы в треугольной 
диаграмме можно представлять иначе, используя отрезки прямых, 
параллельных сторонам треугольника, исходящих из точки внутри 
треугольника, до пересечения с каждой из сторон.
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Этот способ основан на том, что сумма построенных таким об­
разом отрезков равна стороне треугольника.
Рис. 2.27 Определение со­
става трехкомпонентной 
системы с помощью мето­
да Розебома
На рис. 2.27 в треугольнике точкой/? отмечен состав трехкомпо­
нентной системы. Из точки р  на все три стороны проведены ли­
нии, параллельные каждой из сторон: pa 11АВ и соответствует со­
ставу компонента А(20%); pb 11 ВС и соответствует содержанию 
компонента В(20%); рс \ \АС и  соответствует содержанию компо­
нента С(60%). Длину этих отрезков можно оценить либо по длине 
их проекций на соответствующие стороны треугольника, либо с 
помощью сетки
Свойства линий внутри треугольника
1. Линии, параллельные одной из сторон треугольника, представ­
ляют собой геометрические места точек, соответствующих ряду 
смесей с одинаковым содержанием одного из компонентов. Так 
линия ху отвечает содержанию компонента В в смесях 75%. Это 
видно из того, что любой перпендикуляр* Опущенный на сторо­
ну треугольника, противоположную вершине В, будет равен по 
сетке 75 единицам (если пользоваться способом Гиббса).
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2. Линия Bd, проведенная из вершины треугольника до пересече­
ния с противоположной стороной, является геометрическим ме­
стом точек, соответствующих ряду систем с постоянным соот­
ношением в содержании двух компонентов. Так, линия Bd отве­
чает системам с соотношением содержания между А и С  2:3. К 
треугольным системам применимо правило рычага.
2.4.3 Тройные жидкие системы
Если тройные системы состоят из жидкостей, которые ограни­
ченно взаимно растворимы, то на треугольных диаграммах, по­
добно диаграммам для бинарных систем, появляются области рас­
слаивания. Фигуративной точке внутри области расслаивания от­
вечают фигуративные точки двух фаз, на которые расслаивается 
система. Разумеется, что поскольку температура влияет на взаим­
ную растворимость жидкостей, то область расслаивания, то есть ее 
величина и очертания, зависят от температуры.
Рассмотрим диаграмму состояния для системы, где три компо­
нента образуют две пары неограниченно растворимых систем и 
одну пару ограниченно взаимно растворимых. Это, например, сис­
тема хлороформ -  ацетон -  вода, где ацетон и вода, а также ацетон 
и хлороформ дают взаимно неограниченно растворимые системы, 
а хлороформ и вода взаимно растворяются ограниченно.
Экспериментально эту систему изучают, например, путем при­
готовления серии растворов ацетон -  хлороформ разных концен­
траций и далее, прибавляя к ним воду до начала расслоения, опре­
деляют состав тройной системы.
Полученные результаты пересчитывают на процентную концен­
трации) каждого из компонентов и наносят эти точки на треуголь­
ную диаграмму способом Гиббса или Розембома.
Так, если взять сначала растворы хлороформа с низким содер­
жанием ацетона, то малейшее прибавление воды вызывает рас­
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слоение в системе, то есть появление двух фаз. По мере увеличе­
ния количества ацетона все большее количество воды способно 
растворяться в системе без нарушения ее гомогенности.
Теперь возьмем систему ацетон -  вода с разными концентра­
циями компонентов и будем прибавлять хлороформ, тогда малей­
шие прибавления хлороформа вызывают расслоения системы. При 
росте содержания ацетона при все больших концентрациях хлоро­
форма будет наблюдаться расслоение. В результате исследования 
получается кривая расслоения или диаграмма состояния (рис. 
2.28).
вцтон /Щ9Я0Н
Рис. 2.28. Кривая расслоения тройной системы ацетон -  хлороформ -  вода
Полученная кривая расслоения называется бинодальцой кривой, 
так как она связывает составы двух равновесных фаз.
На этой диаграмме точка к соответствует трехкомпоненгной 
однофазной системе. При Р, Т = const v = к - <р = 3 - 1 = 2, то есть 
в этой области в известных пределах можно менять состав всей 
системы (изменяем концентрации двух компонентов, тем самым 
определяем и концентрацию третьего компонента). В точке т, где 
система двухфазна, всего одна степень свободы, то есть можно ме­
нять только концентрацию одного из компонентов, не меняя числа 
и состава фаз. (При добавлении одного из компонентов к тройной 
смеси изменяется лишь объем фаз, но не их состав, который опре­
деляется константой распределения, а не их числом.)
В двухкомпонентной системе с ограниченной растворимостью 
направления связующих равновесные фазы линий найти было лег­
ко, проведя через точку гетерогенной области изотерму. Пересече­
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ние этой ноды с кривой расслоения давало состав двух равновесно 
сосуществующих фаз. В случае тройной системы направление но­
ды определить без проведения эксперимента нельзя, то есть состав 
двух равновесно сосуществующих фаз можно найти только опыт­
ным путем. Это связано с тем, что вся плоскость треугольной диа- 
граммы относится к одной и той же температуре, и любая линия 
будет изотермой.
Если бы ацетон поровну распределялся между водой и хлоро­
формом, то ноды были бы параллельны основанию треугольника, а 
бинодаль строго симметрична. Но так как его концентрация в слое 
хлороформа больше, чем в слое воды, ноды идут наклонно.
Тарасенков установил правило, согласно которому продолжения 
всех под пересекаются в точке, которая лежит на продолжении 
соответствующей стороны треугольника, причем отрезок этой 
стороны, заключенной внутри бинодалъной кривой, сам является 
нодой. Используя правило Тарасенкова, можно, зная лишь состав 
сопряженных фаз для одного из составов, провести ноды. Для это­
го проводят линию до пересечения с продолжением стороны тре­
угольника, а уже из нее проводят линии -  ноды. Касательная, про­
веденная из точки х к бинодалъной кривой, касается ее в точке, ко­
торую называют критической. Через нее проходят все ноды, и сис­
тема становится гомогенной, то есть фазы перестают различаться.
Диаграммы состояния тройных систем можно использовать в 
аналитических целях. Например, если имеется неизвестная по со­
ставу двойная смесь ацетона и хлороформа и требуется найти ее 
состав, то смесь титруют водой до появления мути, то есть образо­
вания второй фазы. Зная диаграмму состояния этой системы, коли­
чество взятой смеси и количество прибавленной воды, легко опре­
делить количество ацетона и хлороформа в смеси, так как она рас­
слаивается при строго определенном соотношении между всеми 
компонентами.
Если две пары жидкостей ограниченно растворимы, то диа­
грамма состояния имеет другой вид, представленный на рис. 2.29.
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а) Анилин б) Анилин
Вода Бензол Вода Бензол
Рис. 2.29. Диаграмма состояния тройной системы с двумя парами ограниченно 
растворимых жидкостей анилин -  вода -  бензол: а) стандартная температура; б) 
пониженная температура
Вода -  анилин и вода -  бензол взаимно ограниченно раствори­
мы и дают две бинодальные кривые. При повышении температуры 
их взаимная растворимость возрастает, при понижении температу­
ры -  уменьшается, кривые и их критические точки сливаются. Об­
ласть расслоения на диаграмме шире.
Более редки случаи, когда три компонента в области одних кон­
центраций дают взаимно ограниченные пары по растворимости, в 
другой области существует полная взаимная растворимость. На­
пример, такой является система нитрилянгарная кислота -  вода -  
эфир. При повышении температуры их взаимная растворимость 
увеличивается, а области расслоения уменьшаются (рис. 2.30а). 
При понижении температуры взаимная растворимость падает и 
кривые расслоения сливаются, образуя систему из трех жидких фаз 
внутри области расслоения (рис. 2.306).
а) б)
Рис. 2.30. Диаграмма состояния тройной системы 
нитрилянгарная кислота -  вода -  эфир
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2.4.4 Объемные диаграммы состояния
Диаграммы состояния трехкомпоненгной жидкой системы в ви­
де кривой расслоения на плоском треугольном поле являются се­
чением объемной диаграммы состояния при данной температуре.
Рис. 2.31. Объемные диаграммы тройной жидкой системы:
а) с одной парой взаимно ограниченно растворимых жидкостей;
б) с двумя парами взаимно ограниченно растворимых жидкостей
Для построения объемной диаграммы необходимо по оси, вер­
тикальной к плоскости треугольника, отложить температуру. Тогда 
диаграмме с одной парой взаимно ограниченно растворимых жид­
костей (A-В) и двумя парами взаимно неограниченно растворимых 
жидкостей (А-С) и (В-С) будет соответствовать объемная диа­
грамма, представленная на рис. 2.31а.
Для твердых систем, когда изучаются кривые кристаллизации 
трех компонентов, каждая пара из которых дает диаграмму с одной 
простой эвтектикой, боковые грани объемной диаграммы также 
представляют собой диаграммы плавкости двойных систем (рис. 
2.32).
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Р6 327'
Рис. 2.32. Объемная диа­
грамма кристаллизации 
трехкомпонентной системы
Точки, отвечающие выделению кристаллов каждого из компо­
нентов А, В, С из тройных расплавов, образуют три кривые по­
верхности A.rop, Bpoq, Croq. Проекция этих кривых поверхностей 
на основании треугольной призмы дает кривые г'o', р'о', q'o', при 
этом в области А'р'оУ выделяются кристаллы А в первую очередь
и далее -  соответственно диаграмме.
В точке тройной эвтектики О одновременно выделяются три 
охлаждении все три компонента. В этой точке в равновесии нахо­
дятся все четыре фазы: расплав и три твердых компонента. При 
постоянном давлении
у = к - <р +-1 = 3 - 4 + 1 — 0,
то есть система нонвариантна. Иначе говоря; координаты тройной 
эвтектики строго заданы. Сечение диаграммы при температуре 
ниже всех бинарных солидусов, но выше общей эвтектики даст 
следующую плоскую диаграмму (рис. 2.33):
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ь
Рис. 2.33. Плоская диа­
грамма кристаллизации 
тройной системы
2.4.5 Распределение растворенного вещества между 
двумя фазами
При прибавлении третьего вещества к системе, состоящей из 
двух жидких фаз, происходит его распределение с различными 
равновесными концентрациями в каждой из фаз. Если при прибав­
лении третьегЬ вещества его количество достаточно мало (область 
разбавленных растворов), то отношение концентраций вещества в 
Двух фазах остается постоянным и не зависит от концентрации.
Для примера приведем данные по распределению Вг2 между 
СБВгз и Н20.
Св,2 (в Н20 ) = С, 0,0075 0,015 0,022 0,029 0,0366
Свг2 (в СНВгз) = С2 0,5 1,0 1,5 2,0 2,5
С,
66,7 66,7 68,2 69,0 69,5
Отношение концентраций третьего компонента в первых двух 
постоянно и называется коэффициентом распределения. Выведем 
закон распределения при равновесии вещества в двух фазах.
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Распределение компонента между несмешивающимися жидко­
стями широко используется при экстракции. Особенно это отно­
сится к препаративной органической химии, когда необходимо из­
влечь продукт синтеза. Так, если какой-либо углеводород в резуль­
тате синтеза получен в неуглеводородной среде, то его легко из­
влечь другим углеводородом, в котором он легко растворяется.
При экстракции данным объемом растворителя из данного объ­
ема раствора будет извлечено больше вещества при разделении 
растворителя на несколько порций и применении ряда растворите­
лей
Пусть V\ -  объем раствора, содержащий определенное количе­
ство q0 растворенного вещества, которое надо экстрагировать при 
помощи второго растворителя, не смешивающего с первым; V2 -  
объем растворителя, употребляемый на каждое экстрагирование.
Предположим, что после первого экстрагирования в исходном 
растворе останется q\ растворенного вещества, тогда количество 
экстрагированного вещества, заключенного в объеме V2, равно ^эл 
= qo-qi .
Если экстрагируемое вещество не диссоциирует и не ассоцииру­
ет ни в одном из растворителей, то равновесные концентрации его 
в первом и втором растворителях будут:
С =Sl - с  -
1 V  ’ 2 VУ1 ' 2
. Согласно закону распределения,
k -  ^  ^
Qz (Яо
откуда Яу=Яо k-Vl+ V2 ’
Если после отделения экстрагированного вещества от раствори­
теля снова повторить экстрагирование, добавив тот же объем рас­
творителя, то в него экстрагируется
q-3,2 = q i - q i ,
где Цг -  количество вещества, оставшееся после второй экстракции в растворе.
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После второго экстрагирования имеем: 
£ _ 4l '^2
Чг = Чх •k-V1+V2
Если вместо <71 поставить его значение, получим:
M + V tJ
После и экстрагирований в исходном растворе останется
Ч„ = <?о •
& -Fj Y  
Kk-Vl + V2y
Количество экстрагированного вещества определяется выраже­
нием
Чэ,« = Ч«-Ч„ = Чо- 1 -
к-Ух V
k-V1+V2; 5
так к а к -------1 2—  < 1, то чем больше п, то есть число экстрагирова-
k-Vx+V2
ний, тем меньше количество вещества, остающегося в растворе.
Таким образом, многократное экстрагирование определенным 
объемом растворителя выгоднее, чем однократное этим же объе­
мом растворителя.
2.4.6 Вопросы для самопроверки
1. Дайте характеристику трехкомпоненгной системе с точки зрения 
правила фаз Гиббса.
2. Возможно ли построить диаграмму состояния трехкомпоненг­
ной системы, не принимая постоянными давление и температу­
ру, почему?
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3 Г Сравните способы построения диаграмм состояния трехкомпо­
нентной системы по Гиббсу и Розебому. Что общего и чем отли­
чаются эти способы?
4. Какие свойства равностороннего треугольника использовал 
Гиббс для нахождения состава системы в каждой точке?
5. Какие свойства равностороннего треугольника использовал Ро- 
зебом для построения диаграмм состояния системы?
6. От каких параметров тройной жидкой системы зависят величи­
на и очертания области расслаивания?
7. Приведите примеры систем, которым отвечают следующие диа­
граммы состояния:
Как практически строят диаграммы состояния таких систем?
8. Для чего используют правило Тарасенкова? Как оно звучит?
9. Как из плоской диаграммы состояния получить объемную?
10. Что называется коэффициентом распределения? Приведите 
примеры, в которых используется процесс экстракции. Почему 
многократное экстрагирование проводить выгоднее, чем одцо- 
кратное?
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3. Равновесия в адсорбционных процессах
3.1 Адсорбция. Основные понятия.
Адсорбционные силы
3.1.1 Основные термины и понятия
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Любые гетерогенные процессы, например, разложение или об­
разование твердого химического соединения, растворение твердых 
тел, газов и жидкостей, испарение, возгонка, а также важные про­
цессы гетерогенного катализа и электрохимические процессы, 
проходят через поверхности раздела твердое тело -  газ, твердое 
тело -  жидкость, твердое тело -  твердое тело, жидкость -  жид­
кость или жидкость -  газ. Состояние вещества у поверхности раз­
дела соприкасающихся фаз отличается от его состояния внутри 
этих фаз вследствие различия молекулярных полей в разных фазах. 
Это различие вызывает особые поверхностные явления на границе 
раздела фаз, например, на границе жидкости с газом или с другой 
жидкостью действует поверхностное натяжение. Поверхностное 
натяжение определяет ряд важных свойств, таких как шарообраз­
ная форма пузырьков газа или капель жидкости (в туманах, эмульсиях, 
грираспыжниирасшавленных стекол, гриобразованииювыхфаз ит. п).
В случаях, когда поверхности раздела фаз невелики, особенно­
стями свойств вещества у поверхности раздела по сравнению со 
свойствами самих соприкасающихся фаз большой массы можно 
было пренебречь. Однако в тех случаях, когда поверхность раздела 
фаз велика, особенно в случае высокораздробленных (высоко­
дисперсных) систем, отличиями свойств вещества у поверхности 
раздела пренебречь уже нельзя, и по мере увеличения поверхности 
раздела (увеличения степени дисперсности) эти отличия начинают 
играть в системе определяющую роль.
Поверхностные явления представляют большой теоретический 
и практический интерес. Изучая эти явления, можно судить об 
энергии и природе взаимодействия молекул. Практическое значе­
ние поверхностных явлений обусловлено тем, что вещества с вы­
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сокоразвитой поверхностью весьма распространены в природе 
(например, в почвах, растительных и животных тканях) и широко 
используются в технике (например, наполнители резин и других 
пластических масс, пигменты, твердые смазки и многие другие 
вещества, используемые в таких важных в химической промыш­
ленности процессах, как гетерогенный катализ или разделение, 
очистка и анализ газов и жидкостей). Поверхностные явления иг­
рают важную роль в полупроводниковой технике, металлургии, 
электрохимии, при защите от коррозии, диспергировании различ­
ных материалов, при крашении, моющем действии, а также в ус­
тойчивости туманов и т.д.
Представим себе поверхность твердого тела на границе с газом. 
Внутри твердого тела частицы (атомы, ионы или молекулы), обра­
зующие его решетку, правильно чередуются в соответствии с кри­
сталлической структурой, причем их взаимодействия уравновеше­
ны. Состояние же частиц, находящихся на поверхности, иное, их 
взаимодействия не уравновешены, и поэтому поверхность твердо­
го тела притягивает молекулы вещества из соседней газовой фазы. 
В результате концентрация этого вещества на поверхности стано­
вится больше, чем в объеме газа, газ адсорбируется поверхностью 
твердого тела. Таким образом,_адсорбция представляет собой кон­
центрирование вещества на поверхности раздела фаз (твердая -  
жидкая, твердая -  газообразная, жидкая -  жидкая, жидкая -  газо­
образная). Вещество, на поверхности которого происходит ад­
сорбция, называется адсорбентом, а поглощаемое из объемной 
фазы вещество называется адсорбатом. Адсорбция из смесей свя­
зана с конкуренцией молекул различных компонентов. Например, 
при адсорбции из бинарного жидкого раствора увеличение кон­
центрации у поверхности одного компонента (сильнее адсорби­
рующегося) приводит к уменьшению концентрации другого 
(слабее адсорбирующегося).
Адсорбент поглощает из объемной фазы тем больше вещества, 
чем больше его поверхность. Поверхность, приходящаяся на 1 г 
адсорбента, называется удельной поверхностью. Активные, то есть 
хорошо поглощающие адсорбенты, обладают весьма большой
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удельной поверхностью. Величина удельной поверхности у разных 
адсорбентов может быть весьма различной Непористые тела с 
удельной поверхностью от нескольких м^г до сотен м2/г представ­
ляют пигменты и наполнители, например, пигментная двуокись 
титана, аэросил -  высокодисперсный кремнезем, применяемый в 
качестве наполнителя многих пластических масс и покрытий (его 
получают при действии воды на SiCLt ери высоких температурах), 
сажи, используемые как пигменты и как наполнители резин. Еще 
большее увеличение поверхности связано обычно с наличием в 
твердом теле узких пор; примерами таких высокодисперсных по­
ристых тел с удельной поверхностью до нескольких сотен и даже 
до тысячи м2/г являются активный уголь, селикагель, пористые 
кристаллы цеолитов, применяемых в качестве молекулярных сиг 
(поры молекулярных сиг доступны для молекул небольших разме­
ров и недоступны для больших молекул).
Явление адсорбции было открыто во второй половине XVIII 
века. Шееле в 1773 г. в Швеции и Фонтана в 1777 г. во Франции 
наблюдали поглощение газов углем, а Ловигц в 1785 г. в России 
наблюдал поглощение углем органических веществ из водных рас­
творов. Явление адсорбции газов активным углем было использо­
вано Н.Д.Зелинским при создании противогаза для защиты от от­
равляющих веществ, применявшихся во время первой империали­
стической войны: в противогазе пары отравляющих веществ хо­
рошо адсорбировались из потока воздуха активным углем. Разде­
ление веществ на основе их различной адсорбируемости широко 
используется в настоящее время как в промышленности, так и для 
аналитических целей Впервые возможность использования ад­
сорбции смесей для их анализа была открыта М.С.Цветом в 1903 г. 
в Варшаве, который применил адсорбенты для разделения окра­
шенных биологически активных веществ и в связи с этим назвал 
этот метод хроматографическим адсорбционным разделением сме­
сей. В настоящее время хроматографические методы широко ис­
пользуются для анализов сложных смесей и для автоматического 
регулирования технологических процессов.
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3.1.2 Адсорбционные силы
Какова природа сил, вызывающих адсорбционное взаимодейст­
вие?
В настоящее время установлено, что взаимодействие между ад­
сорбентом и адсорбатом может иметь различный характер, то есть 
связь адсорбент-адсорбат может быть различна.
Рассмотрим отдельные виды сил, играющих важную роль в ад­
сорбции.
3.1.2.1 Силы межмолекулярного взаимодействия или силы 
Ван-дер-Ваальса
3.1.2.1.1 Дисперсионные силы
В простейшей трактовке в рамках классической физики проис­
хождение дисперсионных сил следующее. Допустим, что молекула 
адсорбата имеет один электрон. Так как он двигается в среднем на 
некотором конечном расстоянии от ядра, в каждый данный мо­
мент времени в молекуле возникает так называемый мгновенный 
диполь. В случае электрически симметричной молекулы он равен в 
среднем нулю, но в каждый данный момент он не равен нулю. (В 
рамках квантово-механических воззрений в каждый данный мо­
мент можно в электрически нейтральной молекуле выделить места 
с повышенной электронной плотностью.)
Такая электрически нейтральная и симметричная молекула, 
подходя к адсорбенту, индуцирует мгновенный диполь противопо­
ложного знака на поверхности адсорбента.
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Рис. 3.1. Схема возникновения дисперсионных сил
Взаимодействие между мгновенными диполями в молекуле ад­
сорбата и на поверхности адсорбента приводит к притягиванию 
адеорбата. Вот эти силы, обусловленные притяжением во взаимо­
действующих частицах мгновенных диполей, и называются дис­
персионными силами межмолекулярного взаимодействия. Эти 
мгновенные диполи при сближении молекул согласованно флук­
туируют, то есть колеблются по направлению и знаку. Это вызыва­
ет дисперсию света, почему эти силы и назвали дисперсионными.
В простейшем случае для энергии дисперсионного взаимодей­
ствия сферических симметричных молекул можно записать:
_ с В — —
Едит = — - + —  -  эмпирическое уравнение Леннарда-Джонса, 
г г
где: с -  константа, связанная с энергией ионизации молекул и их поляризуе-
Dмостью; г -  межмолекулярное расстояние; _  -  член, учитывающий отталкива-
т
ние при очень малых расстояниях.
Рис. 3.2. График изменения энергии 
дисперсионного взаимодействия в 
зависимости от межмолекулярного 
расстояния
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При больших расстояниях, когда электронные оболочки не пе­
рекрываются, преобладают силы притяжения, и второй член урав­
нения мал, при малых расстояниях начинают действовать силы от­
талкивания, и первый член уравнения невелик. Для каждой систе­
мы адсорбент-адсорбат г, где Ет т , имеет свое значение.
Таким образом, хотя дисперсионные силы имеют электростати­
ческую природу в своей первооснове, они с расстоянием убывают 
быстрее, чем силы электростатического взаимодействия по закону 
Кулона:
Е , = - ^кул 2 -  закон Кулона
Рис. 3.3. Вид суммарной зависимо­
сти суммарной энергии дисперси­
онного взаимодействия от числа 
углеродных атомов в молекулах 
предельных углеводородов
Величина энергии дисперсионного Йаимодействия связана с 
тем, что адсорбирующаяся молекула взаимодействует не с одним 
центром на поверхности адсорбента (ионом, атомом или молеку­
лой, образующими его решетку), но со многими соседними цен­
трами. При этом суммарное взаимодействие молекулы адсорбата 
со всем адсорбентом, обусловленное дисперсионными силами, 
всегда больше взаимодействия ее с одним центром адсорбента, а 
суммарное электростатическое взаимодействие, может быть и 
меньше электростатического взаимодействия с одним центром ад­
сорбента (если, например, диполь молекулы адсорбата, притяги­
ваемый катионом решетки, испытывает отталкивание со стороны 
соседних с этим катионом анионов, образующих вместе с катио­
нами знакопеременную поверхность адсорбента).
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3.1.2.1.2 Ориентационные силы
Эти силы проявляются при адсорбции полярных молекул на по­
верхностях, несущих постоянные электростатические заряды. Эти 
силы получили название ориентационных потому, что электроста­
тические силы, возникающие между заряженной поверхностью и 
противоположно заряженным концом диполя молекулы адсорбата 
стремятся так ориентировать молекулу в пространстве, чтобы 
обеспечить максимальное притяжение, то есть максимально сни­
зить запас энергии во взаимодействующих частицах. Ориентаци­
онные силы также обусловлены электростатическим взаимодейст­
вием, они, как и дисперсионные силы, убывают с расстоянием, но 








Рис. 3.4. Схема возникновения ориентационных сил (а), график зависимости 
Е0?№т и .Едим, от межмолекулярного расстояния (б)
Как ПраВИЛО ^Еориент ^  Дцисп*
Для сложных молекул, имеющих не диполи а мультидиполи, 
эти зависимости осложняются, и о^риент убывает с расстоянием бы­
стрее, чем г в более высоких степенях г'3, г 6.
ХИМИЧЕСКОЕ, ФАЗОВОЕ И АДСОРБЦИОННОЕ РАВНОВЕСИЯ 151
3.1.2.1.3 Индукционные сипы
Они также имеют электростатическую природу, но обусловлены 
тем, что, например, в адсорбирующихся неполярных молекулах 
под влиянием зарядов на поверхности индуцируются дипольные 
моменты. Может наблюдаться случай, когда адсорбирующаяся по­
лярная молекула на неполярном адсорбенте наводит, индуцирует 
на нем диполь. Для случая адсорбции полярной молекулы на не­
полярном адсорбенте энергия взаимодействия за счет индукцион­
ных сил будет равна
где; с" -  постоянная для данного адсорбента, характеризующая его поляризуе­
мость; /л -  дипольный момент молекулы адсорбата.
Индукционные силы, так называемые силы зеркального ото­
бражения, играют важную роль при адсорбции на металле.
Предельным случаем индукционного взаимодействия является 
адсорбция дипольных молекул на металлах. Рассматривая металл, 
как изотропное море электронов и положительных ионов (остов), 
получим, что при подходе полярной молекулы к металлу в нем ин­
дуцируются заряды, противоположные по знаку диполю, то есть 
как бы зеркальное отображение.




А!шм Рис. 3.6, Схема возникновения 
сил зеркального отображения на 
металле
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(2г)3 ’
то есть аналогично закону Кулона, но не г2, а г3.
Все указанные силы межмолекулярного взаимодействия назы­
ваются силами Ван-дер-Ваальса. Первой особенностью межмоле­
кулярного взаимодействия при адсорбции, например, газов на 
твердых поверхностях, является то, что при адсорбции молекула 
адсорбата взаимодействует не с одной молекулой на поверхности 
адсорбента, а со многими одновременно. Это связано, в частности, 
с тем, что кристалл адсорбента следует рассматривать как макро­
молекулу с «обобщенным электронным хозяйством». По этой при­
чине суммарное взаимодействие в системе адсорбент-адсорбат 
всегда больше, чем какой-либо из видов взаимодействия по от­
дельности.
Другой особенностью адсорбции газов на твердых поверхно­
стях является очень тесное сближение молекул (или других частиц 
адсорбата) с частицами, находящимися на поверхности адсорбен­
та, так как эти расстояния соизмеримы с теми, что имеются в кон­
денсированных телах (жидкостях, твердых телах). Это и не удиви­
тельно, так как природа сил по сути одна и та же и в случае ад­
сорбции, и в случае межмолекулярного взаимодействия 
(ассоциация, сольватация) в жидкостях.
Силы Ван-дер-Ваальса действуют только на достаточно малых 
расстояниях (3-5-10'8см) и убывают с расстоянием практически
по одному закону — (6 > п > 2). Их энергия имеет величину 0,4- 
г”
4,2 кДж/моль, что меньше энергии межмолекулярных сил.
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3.1.2.1.4 Специфические силы. Хемосорбция
3.1.2.1.4.1 Водородная связь
Следует отметить, что при адсорбции часто наблюдается осо­
бый вид межмолекулярного взаимодействия, а именно, образова­
ние водородной связи.
Если межмолекулярное вандерваальсово взаимодействие часто 
называют неспецифическим, так как в нем мало проявляется спе­
цифика химического взаимодействия, и силы, вызывающие его, в 
основном физические, то водородную связь считают более специ­
фичной, то есть более приближающейся к химической. Это связа­
но не только с тем, что водородная связь значительно прочнее сил 
Ван-дер-Ваальса (4-10 ккал/моль против 1-2 ккал/моль), но и с тем, 
что при образовании водородной связи происходит перекрывание 
электронных облаков, как и при образовании химической связи, 
поэтому особенности строения молекул, их химическая специфика 
сказываются сильнее. Одна из причин образования водородной 
связи может быть связана с электростатикой, но в последнее время 
водородная связь трактуется как донорно-акцепторная. В молеку­
лах ароматических соединений в образовании водородной связи 
участвует сопряженная система я-электронов.
Рассмотрим, например, адсорбцию различных молекул (вода, 
спирт, бензол) на гйдроксилированном силикагеле. Силикагель -  
это полимер кремневой кислоты.
- S i -  о - S i - 0- S i - О - S ; -
Рис. 3.7. Схема образования водородной связи при адсорбции 
различных молекул (воды, спирта, бензола) на силикагеле
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Точнее адсорбцию бензола можно показать так (с учетом плос­
кого расположения СбНб (рис. 3.8):
При адсорбции на силикагеле водород гидроксильных групп ад­
сорбента образует водородные связи с кислородом воды, спиртов, 
эфиров. За счет локализации положительного заряда на водород­
ных атомах в гидроксильных группах силикагеля возможно обра­
зование водородной связи его поверхности с ароматическими или 
другими молекулами, имеющими я-электроны или вообще участки 
с повышенной электронной плотностью. В последнем случае ато­
мы водорода предоставляют свои орбиты, а л-электроны занимают их.
Очевидно, что чем более легко образуется водородная связь и 
чем на более низкий энергетический уровень при этом переходит 
система, тем прочнее эта связь. То же самое можно сказать и о 
других силах межмолекуДярного взаимодействия. Поэтому если 
может происходить одновременная адсорбция нескольких компо­
нентов, то в первую очередь будут адсорбироваться молекулы, 
наиболее сильно взаимодействующие с адсорбентом.
3.1.2.1.4.2 Силы химического сродства
Крайним случаем специфического взаимодействия при адсорб­
ции является адсорбция за счет сил химического сродства. Это -  
хемосорбция. При адсорбции между молекулой адсорбата и адсор­
бента могут возникать прочные химические связи с образованием
Рис. 3.8. Схема адсорбции молекул бензола 
на силикагеле
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поверхностного химического соединения. Это соединение образу­
ется не в виде отдельной фазы, а только в виде поверхностного 
соединения.
Хемосорбция происходит за счет остаточных валентных ^ши 
координационных сил, имеющихся в поверхностных слоях адсор­
бента. Хемосорбция, как и вообще адсорбция, как правило, экзо- 
термична. Так при хемосорбции водорода, кислорода на металлах 
платиновой группы тепловой эффект достигает в среднем 20 
ккал/моль.
Какова же энергия связи адсорбент-адсорбат, если <2адс=20 
ккал/моль, и происходит адсорбция водорода на платине?
„  и  н
п /п I ' Г
Qpm =?
Заде =20 ккал/моль,
Q h-h =  -104 ккал/моль,
Qmc -  Qh-h +  2 • Qpt-н
Qpt-H =0,5 • (2адс - Qh-h ) = 0,5 • (20 - (-104)) = 62 ккал/моль.
Рис. 3.9. Зависимость энергии взаимо­
действия от межмолекулярного расстоя­
ния при адсорбции молекул
Как вцдим, энергия связи адсорбент-адсорбат весьма велика и 
по своей величине приближается к обычной энергии химической 
связи Таким образом можно приближенно считать, что энергия
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сид Ван-дер-Ваальса, водородной и хемосорбционной связи отно­
сятся между собой как:
1 - 2 5 - 1 0 50-100
силы Ван-дер-Ваальса водородаая связь силы хемосорбции
Однако надо учесть, что при хемосорбции не образуется соеди­
нений, подчиненных стехиометрическим законам.
При хемосорбции образуется «общее электронное хозяйство» в 
системе адсорбент-адсорбат (рис. 3.10).
хтоеоРБция
_____ © — А
--------------------------------------------------  Рис. 3.10. Схема адсорбции молекулы
Металл на металле
Особый вид хемосорбции -  это хемосорбция с образованием 
ионной связи, то есть за счет кулоновских сил. Так, если помес­
тить в вакуум вольфрамовую и платиновую проволоку, то на их 
поверхности легко фиксируется некоторый отрицательный заряд 
за счет электронных облаков, выходящих за пределы поверхности
о
металла на расстоянии нескольких А. Если теперь в эту систему 
впустить пары, например, щелочного металла, то происходит об­
разование хемосорбционного слоя с ионной связью Me-Na.
f/a
© © © © ©
у  Рис. 3.11. Схема образования хемо­
сорбционного слоя
Однако это уже конечный результат. Вначале атомы Na адсор­
бируются за счет сил зеркального отображения, а уже потом за 
счет высокого сродства W(Pt) к электрону происходит переход 
электрона с Na на W и образуется ионная связь.
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Таким образом, тип связи при адсорбции, срочность связи ад­
сорбент-адсорбат могут со временем изменяться. Следует учиты­
вать, что часто невозможно определить, какой точно тип связи при 
адсорбции. При адсорбции часто одновременно действуют не­
сколько сил, но одна из них превалирует, то есть ответственна в 
основном за адсорбцию. Кроме того, во времени может наблю­
даться переход одного вида адсорбционной связи в другой. Все это 
говорит о большой сложности адсорбционных явлений, до конца 
еще не изученных.
3.1.3 Вопросы для самопроверки
1. Какие явления называют поверхностными?
2. В чем причина проявления аномальных свойств у поверхности?
3. Что такое адсорбция? Приведите гримеры адсорбций в природе, 
технике, химии.
4. Что называется адсорбентом, адсорбатом, адсорбтивом?
5. Какая характеристика адсорбента дает возможность оценить его 
адсорбционные свойства? Приведите примеры и классифика­
цию адсорбентов.
6. Какова природа сил, вызывающих адсорбционное взаимодейст­
вие?
7. Что такое силы Ван-дер-Ваальса? Чем механизм действии ори­
ентационных сил отличается от действия индукционных сил?
8. Что такое мгновенный диполь? С действием сил какого вида 
связано это понятие?
9. Какие силы называют специфическими? Сравните энергию 
взаимодействия молекул адсорбата и адсорбента при действии 
сил Ван-дер-Ваальса и специфических сил.
10. Действием каких сил обусловлено явление хемосорбции?
11. Приведите примеры практического использования явлений ад­
сорбции, хемосорбции.
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12.Верны ли следующие высказывания:
1) На поверхности адсорбента адсорбируются вещества, по­
нижающие поверхностное натяжение его относительно 
окружающей среды.
2) Адсорбция может быть как самопроизвольным, так и не 
самопроизвольным процессом.
3) На цоверхности раздела двух фаз адсорбируются преиму­
щественно те вещества, которые по своей полярности за­
нимают промежуточное место между веществами, обра­
зующими эти фазы.
4) Чем выше пористость адсорбента, тем лучше его адсорб­
ционная способность.
_ 5) Понятия «адсорбент» и «адсорбтив» эквивалентны.
6) В различных случаях адсорбции играют роль как физиче­
ское, так и химическое взаимодействие между адсорбатом 
и адсорбентом.
7) Адсорбент может быть твердым, жидким и гаюобразйым.
8) Адсорбат может быть твердым, жидким и газообразным.
^ 9) Адсорбция зависит от физических и химических свойств 
адсорбента, но не зависит от свойств молекул адсорбата.
10) Причина адсорбции -  наличие на поверхности тел не- 
скомпенсированных сил, направленных по касательной к 
поверхности
11) Дисперсионные силы действуют как на больших, так и на 
малых расстояниях.
12) Ориентационные силы действуют только при адсорбции 
полярных молекул.
13) При действии межмолекулярных сил взаимодействие мо­
лекул адсорбата и адсорбента осуществляется попарно.
14) Энергии водородной связи и хемосорбционной связи 
сравнимы между собой по величине.
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3.2 Изотермы адсорбции
3.2.1 Изотерма Генри
Изотермой адсорбции называют уравнение, связывающее между 
собой концентрацию адсорбата на поверхности адсорбента с кон­
центрацией адсорбата в объемной фазе при постоянной темпера­
туре.
Обычно поверхность активных адсорбентов неоднородна, что 
связано с особенностями их получения и строения. Неоднород­
ность поверхности сильно усложняет трактовку явления адсорб­
ции. Поэтому для получения простейших закономерностей обра­
щаются к однородным поверхностям.
Для упрощения рассуждений примем, что поверхность адсор­
бента однородна, то есть все участки, на которых может происхо­
дить адсорбция, обладают одинаковым запасом поверхностной 
энергии. Пример почти однородной поверхности -  поверхность 
сажи, прокаленная до 3000 °С. При низких температурах для ад­
сорбции азота поверхность правильных кристаллов кварца и гор­
ной слюды также однородна. Будем считать, что при адсорбции на 
непористых адсорбентах также происходит образование мономо- 
лекулярного слоя адсорбата на адсорбенте. При всех принятых до­
пущениях адсорбционное равновесие можно рассматривать как 
равновесие распределения молекул адсорбата между газовой фазой 
и поверхностью адсорбента:
молекула в объеме газа О  адсорбционный комплекс.
Если активность молекул в газе ara3 , а в адсорбированном со- 
стояйии аадс, то коэффициент распределения, аналогично распре­
делению третьего вещества между двумя несмешивающимися фа­
зами, можно записать так:
а  у  'С_  аде _  /  аде аде 
JA ,газ — Р  1,газ R T  111 Пгаз ,
(3.1)
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/А,аде ft i,aflc RT 1д # адС •
При равновесии де|Газ = до,адс
ft цгаз ЯТЫ #газ ~ ft i,aflc RTlill Clадс ?
-у /Дгав /°1,адс
-iSL = e RT = К
где: у -  соответствующие коэффициенты активности; К -  коэффициент распре­
деления -  является для данной адсорбционной системы (адсорбент-адсорбат) 
величиной, зависящей только от температуры, то есть при Т = const К = const.
Видно, что К сохраняется постоянной. При увеличении концен­
трации газа одновременно должна увеличиться садс, и наоборот. 
Решая (3.1) относительно садс, получим:
Это уравнение связывает концентрацию газа в адсорбированном 
состоянии с его концентрацией в объеме газовой фазы при посто­
янной температуре, то есть является изотермой адсорбции. Каче­
ственно уравнение (3.2) показывает, что чем больше су ,^ тем выше 
Саде- Судить о том, каков вид аналитической или графической зави­
симости, трудно, так как в общем случае у зависит от с.
Если принять, что ст  невелика, то есть небольшие давления, и 
садс тоже невелика, то у » 1, поэтому (3.2) можно упростить:
Таким образом видно, что’концентрация в поверхностном слое 




Саде _  КГ р  (3.4)
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Таким образом, при принятых условиях (малые концентрации 
газа в объеме, низкое давление и небольшие концентрации моле­
кул в адсорбированном состоянии) между концентрацией адсорб­
ционных комплексов и давлением газа в объеме существует ли­
нейная связь. Соотношение (3.4) аналогично уравнению Генри для 
растворимости газов и носит название изотермы адсорбции Генри 
Это простейшая из всех изотерм.
Обозначим толщину адсорбционного слоя г, удельную по­
верхность адсорбента S, тогда объем адсорбционного слоя бу­
дет Га = S • г. Концентрация адсорбата -  садс, тогда произведение 
садс ’ Га даст количество адсорбата в г, приходящееся на 1 г адсор­
бента, то есть
d Га ' С;
где: S -  см21т, садс -  г/см3, a=Va-
аде иадс ■ S • т,а
:м . а -  безразмерная величина, г
адсорбата на г адсорбента, т -  см, Va = S ■ т -  см3/г 
Тогда уравнение Генри запишем так:
Саде К г ■ р , а -  Кг -S • т -р = К'г •р .
Концентрацию адсорбционных комплексов можно выразить и 
через количества адсорбата, приходящегося на единицу поверхно-
i р
сти адсорбента а (а  имеет размерность );
м  адсорбата







Тогда уравнение Г енри можно дереписать:
а- а^дс • т; С адс
а Саде К-Г * Р  >
\Р ; а = Кг* т -р; а - К " Г'р .
Все эти уравнения выражают один закон: при м алы х давлениях  
га за  величина адсорбции пропорциональна давлению  а дсорбат а  в  
га зовой  ф азе. Величины а и а  называют абсолютными величинами 
адсорбции. Они являются константами, характеризующими дан­
ный адсорбент относительно данного лдсорбата.
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Чаще вместо абсолютных величин адсорбции удобнее пользо­
ваться относительными:
*^дсмк ^мах
где: © -  степень заполнения, стс , , ow -  максимальные в данных услови-
шах w
ях (температура, газ) количества, концентрации адсорбата, которые могут адсор­
бироваться на данном адсорбенте.
Поскольку мы исходим из предположения, что адсорбция про­
исходит в виде мономолекулярного слоя, то эти максимальные ве­
личины соответствуют мономолекулярному максимально плотно­
му заполнению поверхности адсорбента.
Уравнение Генри можно переписать, используя © :
© = К"г • р;
при р -  0, 0  = 0, то есть адсорбции нет;
при р=  1, 0  = Кг , то есть Кг -  это © при единичном
давлении
Степень заполнения в принятых условиях пропорциональна 
давлению адсорбата в газовой фазе.
Область давлений, где выполняется закон Генри, располагается, 
как правило, до 1 атм; далее наступают отклонения от закона Ген­
ри  Пример -  адсорбция бензола на саже, азота на оксиде кремния.
Рис. 3.12. Изотерма Генри дога адсорбции бензола 
на саже (а), азота на оксиде кремния (б)
Область давлений, где соблюдается пропорциональность между 
р  и <9, называется областью Генри. Следует подчеркнуть, что изо­
терма адсорбции в области Генри полностью обратима. Это под­
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тверждает то, что при такой адсорбции имеют место чисто физи­
ческие процессы, которые можно в известной мере уподобить 
процессам распределения вещества между двумя фазами.
Одна из причин отклонения от линейности, то есть от уравне­
ния Генри -  это отсутствие равенства у единице (по аналогии с 
тем, что у Ф \ для реальных растворов). Это можно связать с 
взаимодействием молекул адсорбата между собой, когда они нахо­
дятся в адсорбционном слое. При увеличении © силы притяже­
ния между молекулами адсорбата исчезают и при 0  -» 1 сменя­
ются силами отталкивания. Таким образом даже при адсорбций на 
однородной поверхности легко объяснимо отклонение от уравне­
ния Генри, а также появление сложных видов изотерм адсорбции 







Рис. 3.13 Зависимость к,шс при адсорб­
ции бензола на саже от ®
Эта зависимость нелинейна, что и осложняет зависимость © от 
р  даже в небольшой области давлений.
3.2.2 Изотерма Лэнгмюра
Число мест на поверхности, на которой могут разместиться мо­
лекулы адсорбата, ограничено. Иными словами, концентрация са 
в мономолекулярном слое может быть повышена лишь до некото­
рого предельного значения сшх, при котором все места, пригод­
ные для адсорбции данного вещества, уже заняты.
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При выводе изотермы адсорбции американский ученый Ирвинг 
Лэнгмюр исходил из следующих предположений (основные поло­
жения теории мономолекулярной локализованной адсорбции на 
однородной поверхности):
1. Число мест на поверхности адсорбента ограничено и строго 
определенно, поэтому на данном адсорбенте может адсорби­
роваться строго определенное количество адсорбата, равное 
tfmax, 4X0 соответствует сгаах (или ®max = 1); © = 1 соответству­
ет монослою.
2. Поверхность адсорбента энергетически однородна, то есть 
энергия связи с адсорбатом на всех участках поверхности ад­
сорбента одинакова.
3. Молекулы адсорбируются только на свободных местах по­
верхности. Независимо от природы связи адсорбент- 
адсорбат, образующийся адсорбционный комплекс локализо­
ван на поверхности Это означает, что адсорбированные мо­
лекулы не перемещаются по поверхности Существует также 
и нелокализованная адсорбция, но ее Лэнгмюр не рассматри­
вал.
4. Адсорбированные молекулы, находясь на поверхности, друг 
с другом не взаимодействуют и не влияют на имеющиеся на 
поверхности адсорбента свободные незанятые места. (В из­
вестной мере их поведение уподобляется поведению молекул 
идеальных газов.)
5. Процесс адсорбции динамичен, и при данных условиях уста­
навливается равновесие между адсорбцией и десорбцией
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3.2.2.1 Кинетический вариант вывода изотермы Лэнгмюра
Сумма занятых и свободных мест на поверхности адсорбента
равна общему числу мест на поверхности:
, п  аа+ а 0 = а т или, вводя © = — ,
«»
где а  соответствует сумме занятых мест, а0 -  свободных, а т  -  максимально за­
нятых,
© + ©о = 1,
где ®0 -  доля свободной поверхности, ®„= 1 - © .
Скорость адсорбции пропорциональна константе скорости это­
го процесса, давлению газа и числу свободных мест на поверхно­
сти:
Кщс = ^ адс(1 - ® ) Р  .
Скорость десорбции зависит в большей мере от количества ад­
сорбированного газа и в малой -  от других факторов при постоян­
ной температуре:
Tf — (н)" дес -*\цес ^ *
При равновесии
адс5 то есть
£ адс(1 - ®)р = Каес® ;
Р Кацр -  р  ©  -^дес ®  j Р (^ а д с  Р  ^ -^дес) ©  >
р - к т0  =
Km +P-Kw
к
Если — = к -  адсорбционный коэффициент или Крат про-
Кто
цесса адсорбция десорбция, то
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0 = к - р  
1 +  к - р
- изотерма адсорбции Лэигмюра.
3.2.2.2 Термодинамический вариант вывода
Рассмотрим равновесие при адсорбции как следующий химиче­
ский (если адсорбция химическая) или квазихимический (если ад­
сорбция физическая) процесс в равновесии:
Р  а »  ( © о )  а  ( ® )
молекула в + свободное место на о  локализованный 
газовой фазе поверхности адсорбента адсорбционный комплекс
Константа равновесия этой реакции
а






ап Р . & /
0  + 0 О = 1; © о = 1 - 0 ; к - -
0
/> •(1-0) ’
&/?(1-0) = 0; к р - к р ®  =  0; к р  = ( к р  + 1)0 ;
0  =
к - р
1 + к - р
к - р
/ у  — гу х(Л — ЦСт
1 + к - р
а = а к - р  
1+ к - р
Все выведенные формулы выражают уравнение адсорбции Лэн- 
гмюра.
Графически вид найденных зависимостей будет т&ким:
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Рис. 3.14. Графический вид изотермы 
Лэнгмюра
Видно, что вид полученной криволинейной зависимости более 
сложен, чем в случае изотермы Генри. Из внешнего вида кривой 
изотермы Лэнгмюра видно, что она имеет в начале линейный уча­
сток, а в конце -  насыщение адсорбционного слоя. Эти два край­
них случая проанализируем отдельно.
1. Если вещество адсорбируется слабо, то «  Ктс, то есть 
к « А .  Если при этом еще и давление невелико, то 
к - р
к -р «  1. 0  = ---------- , при к ■ р «  1, этой величиной в
1 + к- р
знаменателе можно пренебречь. % = к-р  , то есть получа­
ется уравнение Генри. Таким образом, начальный линейный 
участок изотермы Лэнгмюра отвечает изотерме Генри: ад­
сорбция при этом пропорциональна давлению 
(концентрации) молекул в объемной фазе.
Если адсорбция значительна, то есть равновесие сдвинуто в 
сторону образования адсорбционных комплексов (Клас »  
А*дес), то есть k > 1 и давления, при которых происходит 
адсорбция, тоже значительны по величине, то к р »  1. По-
к-р
этому в уравнении Лэнгмюра 0  =
1+к-р
в знаменателе
можно пренебречь единицей, тогда lim © = 1. Это уравнение 
асимптоты кривой
Этот анализ показывает, что только вначале 0  (а, а) растет 
пропорционально р, С, но потом этот рост замедляется, изотерма
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искривляется и при больших р, С адсорбция достигает предела, то 
есть мономолекулярного максимально плотного слоя.
Уравнение Лэнгмюра можно привести к линейному виду, удоб­
ному для проверки его выполнимости (поделим все члены уравне­




0  ®- к- р к - р  1 р
----- + --------  = — —; ~  + р = — ;




т * р -
График в координатах - —  р  
©
должен представлять в случае
вьшолнения изотермы адсорбции Лэнгмюра прямую линию.
Имеются такие данные по адсорбции азота на слюде:
/?атм? 0,05 0,10 0,15 0,30 0,35
0 0,15 0,25 0,35 0,55 0,60
Р
©
0,33 0,38 0,45 0,55 0,60
Это выражается графически так:
Рис. 3.15. Изотермы Лэнгмюра при адсорбции азота на слюде
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3.2.2.3 Изотерма Лэнгмюра при адсорбции нескольких ком­
понентов
Рассмотрим случай, когда одновременно происходит адсорбция 
нескольких компонентов. Предположим, для простоты рассужде­
ний, что происходит адсорбция компонентов бинарной газовой 
смеси: А к В. При этом можно принять, что одновременно проте­
кают два независимых параллельных процесса: взаимодействие 
молекул А с поверхностью и взаимодействие молекул В с поверх­
ностью. Допустим, что эти молекулы адсорбируются на одних и 
тех же местах поверхности. Тогда можно записать наличие Сле­
дующих двух равновесий:
1. Pl 1-(©1+®2) ©1
молекула А + свободное место адсорбционный
в газе на поверхности комплекс А
2. Pq 1-(©1+©2) ©2
молекула В + свободное место о  ч адсорбционный 
в газе на поверхности комплекс В
Для каждого из равновесий запишем константу:
к, = 0,
1 /> ,( ! - © ,- 0 , ) ’
©
к2 = U’
А (1 -® 1 -© 2) ’
где © 1, ©2 -  степени заполнения поверхности компонентами А и В\
Ри р2- ш  парциальные давления в газовой фазе;
©! + © 2 -  сумма всех занятых мест;
1 - (© 1 + ©2) -  доля поверхности, свободная от А и В,
К ^  ®1 'Рг- К
К Р1-®2 -( 1 -© 1 -© 2) ’ Рг ' ©2 к2
Видно, что при совместной адсорбции степень покрытия выше 
для того компонента, для которого больше к (при равных р) или 
р  (при равных к).
®i _ Р\'К  
® 2 Рг ‘К
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k ip i - k p i& i -  kipi 0 i P A
PiK
= ©i ;
kipi-k\p\<di-k2pi®\ = ®\', ®i + kip\©i + k2p2®i = h p i ;
Аналогично:
®i (1 +kipi + k2p 2) = kipi ■
®,=— ^ — ,l + kl -pl +k2-p2
@2=____V f t ____
1+kr P i +k2-p2 '
Видно, что адсорбция из бинарной смеси тем выше, чем выше 
давление интересующего нас компонента и чем выше его адсорб­
ционная способность. Наличие другого компонента в адсорби­
рующемся газе подавляет адсорбцию первого компонента. При р 2 
= 0 для ©1 и при pi = 0 для @2 выведенное уравнение переходит в 
обычное уравнение Лэнгмюра.




Изотерма адсорбции Лэнгмюра относится к идеальному случаю 
адсорбции на однородной поверхности в соответствии с приняты­
ми допущениями. Несмотря на это, такие изотермы встречаются 
довольно часто, хотя столь же часты и отклонения от них. Приро­
да этих отклонений может быть различна, но основные причины 
это:
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• неоднородность поверхности;
• невыполнение предположения о невзаимодействии между 
адсорбированными молекулами.
В этом смысле значение изотермы Лэнгмюра для развития тео­
рии адсорбционных явлений можно сравнить с тем значением, ко­
торое имеет закон идеальных газов для развития кинетической 
теории газов.
3.2.3 Изотерма БЭТ для полимолекулярной адсорбции
Одно из основных положений теории Лэнгмюра заключается в 
том, что при адсорбции образуется мономолекулярный слой. Од­
нако экспериментально было обнаружено, что имеются случаи, 
когда адсорбция не заканчивается образованием монослоя, а про­
должается дальше. Это особенно характерно при адсорбции паров 
каких-либо веществ (рис. 3.16).
Рис. 3.16. Изотерма адсорбции бензола на угле 
(р, -  давление насыщенного пара)
Изотерма имеет перегиб и состоит вначале из лэнгмюровского 
участка. Из таких изотерм видно, что к теории Лэнгмюра необхо­
димо сделать поправку, а именно допустить образование полимо- 
лекулярных слоев.
Теория полимолекулярной адсорбции была развита тремя аме­
риканскими учеными в 30-40 гг. XX века: Брунауэром, Эмметом и 
Теллером (БЭТ). По их теории, от точки перегиба на изотерме на­
чинается заполнение 2-го слоя. Подобно Лэнгмюру, они считали:
1. что поверхность адсорбента однородна;
2. адсорбированные молекулы не взаимодействуют в пределах 
одного слоя (по горизонтали), но взаимодействуют по верти­
кали к поверхности.
Именно это взаимодействие по вертикали и приводит к образо­
ванию 2-го, 3-го и т.д. слоев. Здесь возникает как будто противо­
речие: взаимодействия молекул по горизонтали нет, а по вертика­
ли есть.
Это противоречие можно устранить, приняв, что взаимодейст­
вие с поверхностью в 1-м слое много сильнее с адсорбентом, чем 
молекул между собой (хотя оно и существует, но им в 1-ом слое 
пренебрегают). Во 2-ом слое уже нет взаимодействия между моле­
кулами 2-го слоя и поверхностью, так как это взаимодействие про­
является на очень малых расстояниях. Здесь уже необходимо счи­
таться с взаимодействием молекул между собой, но это взаимо­
действие учитывается только по вертикали, так как по горизонтали 
расстояния между адсорбированными молекулами больше.
По теории БЭТ принимается следующая модель полимолеку- 
лярной адсорбции. При адсорбции паров, когда значительная часть 
поверхности покрыта мономолекулярном слоем, молекулы попа­
дают на уже занятые места, но не покидают поверхность, а обра­
зуют кратные адсорбционные комплексы.
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Эта теория особенно хорошо описывает адсорбцию паров. При 
этом с ростом давления пара сначала преимущественно образуют­
ся одинарные комплексы, а число свободные мест на поверхности 
падает. По мере приближения давления пара р  к ps, то есть к дав­
лению насыщенного пара жидкости при данной температуре, поч­
ти полностью исчезают свободные места; далее с ростом давления 
начинает уменьшаться число единичных комплексов за счет уве­
0  0  0  0  0  о
Рис. 3.17. Схема полимолекулярной адсорбции
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личения числа двойных и т.д. При достижении р  = ps создаются 
условия для объемной конденсации, то есть поверхность становит­
ся покрытой объемной пленкой жидкости (адсорбат ведет себя в 
полимолекулярных слоях как двумерная жидкость), и адсорбция 
может увеличиваться бесконечно.
Полимолекулярную адсорбцию по теории БЭТ рассмотрим как 
серию таких квазихимических равновесий:
р 00 к! 0 '
пар + свободная поверхность <-* единичные комплексы
Р 0 ' Г 0 "
пар + единичные комплексы двойные комплексы
Р 0 " к"' 0 '"
flap + двойные комплексы <-> тройные комплексы
и так далее...
С учетом того, что при мономолекулярной адсорбции 
б  = —— , а -  атах • 0  , можно записать для общей величины по-
лимолекулярной адсорбции с учетом 1фатности каждого комплекса
d  ~  «шах ( 0 ' +  2  0 ”  +  3  0 " '  +  . . . ) ,
где а„ш -  емкость одного плотного слоя.
Запишем выражения для констант равновесия:
к' кт
0*
р-@" и так далее,
к' »  к" , так как мы приняли, что взаимодействие между поверх­
ностью и молекулой сильнее, чем взаимодействие между молеку­
лой и объемной фазой и уже имеющимся адсорбированным ком­
плексом, а
к" я к”' = = A:L ,
где ki -  константа конденсации (к, =  —  )•
Ps





ч у _ Ртр ^ и сп  — jPnap — Р$ ?
жидкость <-> пар АИш ~ ,ас т а к к а к а ж=1.
То есть в теории БЭТ делается допущение, что взаимодействие 
в кратных комплексах аналогично взаимодействию при конденса­
ции.




Рис. 3.18, Зависимость теплоты ад­
сорбции (<2адс) от степени заполне­
ния (©) при адсорбции бензола на 
саже
При таком допущении получим:
®” = k " - p- & = kL’P ‘®  = —  & =
Ps Ps





• 0 '  =
UJ UJ • * > - 0 о;







• * > - 0 о, и так далее.
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С учетом этих выражений получим для общей величины поли- 
молекулярной адсорбции:
й=Ат(0' + 20' + 30* + ...) = й„
(  \ 2
0'+ 2-^-0'+ 3 Р
Ps l-Ps;
а = а„
“ (  >2
к '-р -® 0 + 2— &'•/?• ©0 +3 Р  1 к ' - Р ‘® ,+...
Ps V P s )
Г \ 2
■ к ' - р - ®  0- 1 + 2— + 3 р + ...
Ps ^ P s )
С учетом того, что 0 О + ®' + 0 "  + ©"' + ... = 1 , можно полу­
чить:
0 О + к ' - р - ® 0 + — к ' - р - ® 0 +
0 ,
Ps
1 + к ' - р -
у  у
2 -  к ' - р - в 0 + к ' - р - ® 0 +... = 1;
U J  y p J














(из свойств убывающей геомет-
1 “ —  рической прогрессии).
Ps
Из свойств рядов следует:
( Ур
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я  -к'-р ®п  _  m ________г  о .
















1 + fc ' - ;? -^ -
PsJ
-  уравнение БЭТ.
Если адсорбирующееся вещество трудно конденсируется, то 
есть давление его насыщенного пара велико, а мы изучаем адсорб­
цию при очень низких давлениях (р < 1), то величина —  очень
Ps
мала. Тогда в первой части произведения в знаменателе величиной 
Р
Ps
можно пренебречь в сравнении с 1, а во второй части в срав­
нении с 1 и kfp , поэтому в этих условиях получается изотерма 
Лэнгмюра, то есть мономолекулярная адсорбция.
При p s, соизмеримых с р  , то есть при давлении, соизмеримом 
с давлением насыщенного пара жидкости, из которой образуются 
"адсорбирующиеся пары, адсорбция в мономолекулярном слое дос­
тигает максимальной величины, а ат изменяется с р  быстрее, 
чем в уравнении Лэнгмюра. При дальнейшем повышении давления 
(и снижении ps, то есть когда пар легко конденсируется, то
есть при р=  ps —  = 1) числитель растет быстрее знаменателя
Ps
и а - » ос, то есть наступает полимолекулярная адсорбция.
Уравнение БЭТ используется при определении истинной по­
верхности адсорбентов. Для этого определяют адсорбцию каких- 
либо паров, способных к образованию полимолекулярной адсорб­
ционной пленки. По точке перегиба на изотерме определяют атш
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для монослоя и далее, зная площадь одной молекулы, определяют 
поверхность адсорбента.
3.2.4 Свободная энергия и константа адсорбционного 
равновесия
Адсорбционное равновесие, как мы уже условились, можно 
уподобить химическому. Поэтому для адсорбции можно записать:
AG° = -R T\aK p, AF° = -R T h K c.
Ввиду того, что адсорбция проходит чаще всего с изменением 
давления, то есть не в изобарных, а в изохорных условиях, поль­
зуются последним выражением, где К -  константа адсорбционно­
го равновесия
AF°=AU°-TA^;
, ^  AUa AS0
1пА >-------- + -----
RT R
RT1& К = -AU0+TAS0 ;
AS° Д и"
К = е т
A S°
где: -  е R =k0-  энтропийный или предэкотоненциальный множитель,
а^дс
— RT
-  МГ = Q -  теплота адсорбции, тогда k - к 0-е
Так как Qm > 0, то есть процессы адсорбции всегда экзотер-
мичны, то очевидно, что с ростом температуры величина К  долж­
на уменьшаться, то есть с ростом температуры при данном р  (У) 
степень заполнения поверхности будет уменьшаться, поэтому за­
висимость © (или а, а) от температуры при данном давлении, то 
есть изобара адсорбции, имеет, как правило, такой вид (рис. 3.19).
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При равновесии изобарные потенциалы единицы массы чистого 
вещества, находящегося в двух фазах, равны между собой, то есть 
G\ = G2 или dG\ = dGi. Для процесса адсорбции dGm = dGадс.
Запишем полные дифференциалы изобарных потенциалов газа в 
газовой фазе (dGr) и в адсорбционном комплекс (dG3) (изменения 
давления и температуры не независимые, а такие, чтобы сохрани­
лось равновесие адс <-» газ).
dGT = Vr dp - STd T , 
dG& = Vadp - Sad T , 
Vrdp - SrdT= VHdp - Sad T , 
(Vr-K )d p  = (Sr -S 3)dT ,
dp__ST-S ,  
dT Vr -V t ’
Рис. 3.19 Зависимость степени заполне­




то есть УГ - Fa« Fr .
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Принимая, что газ идеальный, pV = RT , отсюда следует, что 
р
Ф  _ 0г-Р . P^_ = Q ^ .^L . d \gp  _ Qt
dT T -R T ’ p R T2 ’ dT R -T2 '
Поскольку <2<w может зависеть от ©, то для определенности
( d b ip Л _ Qt . л  -DT2 f dblP^
dT /© R-T 2 ’
Qi= RT2t dT У®
где <2адс -  изостерическая теплота адсорбции, то есть Q mc при данной ©.
Y y  Рис. 3.20. Графическое изображение 
изостеры адсорбции
Изостеры -  линии, выражающие зависимость In р  (равновес­
ного) от — при одинаковой Q, In р  = ——  + const. Иначе гово-
Т RT
ря, изостера -  это уравнение, выражающее рост р га', необходимый 
для сохранения одинаковой 0  при увеличении температуры.
Для расчета Qa„c необходимо определить рравн по крайней мере 
при 2-хтемпературах для одной и той же степени заполнения:












Для более точных определений теплоты адсорбции адсорбци­
онные равновесия используются при нескольких температурах. 
Например, получают несколько изотерм адсорбции. Проводя изо-
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стеры, получают серии значений равновесного давления р  при 
разных температурах. Откладывая соответствующие значения In р
в функции ^  > изображают изостеры в виде линий, наклоны кото­




д -  
Т )
Теплота адсорбции мало зависит от температуры, поэтому изо­
стеры в координатах In р  , ~  выражаются обычно прямыми ли­
ниями, что весьма облегчает определение Q .
3.2.6 Учет взаимодействия адсорбированных молекул 
между собой
При выводе как изотерм Генри и Лэнгмюра, так и изотермы 
БЭТ принималось, что адсорбированные молекулы между собой 
вдоль поверхности не взаимодействуют. Однако вполне очевццно, 
что такого взаимодействия исключить нельзя. Молекулы адсорба­
та притягиваются не только к адсорбенту, но и друг к другу.
Поэтому дальнейшее развитие теории адсорбции было связано с 
тем, чтобы найти способ учесть данное взаимодействие. Иначе го­
воря, отрицалось еще одно из положений теории Лэнгмюра. Экс­
периментально наличие взаимодействия адсорбат-адсорбат было 
обнаружено при изучении адсорбции полярных молекул на поляр­
ных и неполярных адсорбентах.
Полярные молекулы, находясь как в объемной фазе, так и на 
поверхности, могут взаимодействовать, в частности, притягивать­
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ся друг к друг}' за счет ван-дер-ваальсовых сил, а также за счет об­
разования водородной связи.
По этой причине как в объеме, так и на поверхности в адсоби- 
рованном слое наступают отклонения от идеальности, что выра­
жается в отклонении у от 1. Поскольку взаимодействие адсорбат- 
адсорбат может проявиться тем сильнее, чем больше (до опреде­
ленного предела) адсорбционных комплексов на поверхности, то 
можно ожидать, что теплота адсорбции по мере увеличения 0  (до 
определенного предела) будет возрастать, если взаимодействие 
притягательное (рис. 3.21).
Рис. 3.21. Зависимость дифференциальной 
теплоты адсорбции пара четыреххло­
ристого углерода от заполнения © поверх­
ности графитированной сажи.
1 2 3 Пунктиром показана теплота конденсации
6 L
Сначала, по мере заполнения поверхности молекулами ССЦ , 
условия для проявления взаимодействия адсорбат-адсорбент 
улучшаются, и поэтому измеряемая £)адс, включающая в себя <2адс 
(чистую), 2конД и бвзаим, возрастает. При достижении 0  « 1 g aAC 
падает и становится близкой к QK0Hд, так как происходит образова­
ние полимолекулярных слоев. В общем случае:
Рис. 3.22. Зависимость дифференциаль­
ной теплоты адсорбции Q а пара бензола
от заполнения © поверхности графити­
рованной сажи.
о 0,5 W д !5 2Л Пунктиром показана теплота конденсации
Lt.
аде, измер ~  2адс,чист ^  2взаим (2конд«
При адсорбции бензола на саже картина зависимости <2адс от 0  
иная: увеличения не наблюдается, (рис. 3.22).
Это связано с тем, что при адсорбции молекул CCU происходит 
их сильное взаимодействие в адсорбционном слое с образованием 
ассоциатов за счет дисперсионных сил. При адсорбции бензола 
дисперсионного взаимодействия почти не наблюдается, так ках 
при адсорбции молекулы бензола ориентированы параллельно к 
плоскости адсорбента. Поэтому условия для возникновения дис­
персионных сил неблагоприятны, и в результате этого взаимодей­
ствие адсорбент-адсорбат почти не наблюдается.
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При адсорбции молекул бензола на поверхности адсорбента на­
блюдается отталкивающее взаимодействие, таким образом после­
дующие порции СбНб должны растолкать уже имеющиеся на по­
верхности адсорбированные молекулы, чтобы «сесть» на поверх­
ность. На это затрачивается теплота, поэтому чем выше 0 , тем 
ниже 2 ад с.
3.2.6.1 Изотерма Фрумкина
Фрумкин показал, что взаимодействие адсорбат-адсорбат мо­
жет быть учтено, если к £)адс ввести поправку на ее изменение с 0 . 
В- первом приближении Qm  линейно изменяется с 0 , то есть
где: Q0 -  теплота адсорбции при ® = О, то есть Q0 -  часть теплоты адсорбции, 
обязанная только взаимодействию с адсорбентом; /?' -  постоянная (аттракцион­
ная).
Рис. 3.23. Общий вид графика зависимо­
сти Q,Wc от ® при адсорбции молекул с 
отталкивательным взаимодействием
2 ЗДс = е о+ / ? ' 0 ,
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0т
Тогда: к = к0-е Ю =к0-е Ю =k[-eRT =кх-е/т, (Q0, Т = const, 
внесены в ki).





1- 0 ’ К -р  =
0
(1- 0 )
при отсутствии взаимодействия ( 3 - 0  и к-р  = ------  , то есть
1 - 0
уравнение Фрумкина переходит в уравнение Лэнгмюра.
Следует отметить, что /3 может иметь и положительный знак 
(при притяжении адсорбат-адсорбат), и отрицательный (при от­
талкивании). В зависимости от величины и знака В получаются
изотермы различного вида.
Рис. 3.24. Изотермы Фрумкина, учи­
тывающие взаимодействие адсорбат 
-  адсорбат
Вид изотермы адсорбции при наличии сильного взаимодейст­
вия адсорбат-адсорбат отличается от обычной изотермы полимо- 
лёкулярной адсорбции более резким перегибом, причем, начиная с
рнекоторого —  кривая идет почти вертикально; это означает, что
Ps
адсорбция увеличивается при постоянстве внешнего давления (или 
концентрации молекул в объеме).
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Это возможно только в случае, когда ери определенных —
Ps
или © начинается двумерная конденсация, то есть в адсорбиро­
ванном состоянии молекулы начинают вести себя не как двумер­
ный газ, а как двумерная жидкость.
3.2.7 Об энергетической неоднородности поверхности 
адсорбентов
Большое число фактов показывает, что очень часто поверхность 
адсорбентов в энергетическом смысле неоднородна. При этом не­
однородность встречается столь часто, что об однородности по­
верхности следует говорить как об особых случаях.
Наличие энергетической неоднородности реальных поверхно­
стей часто связывают с их дефектами, наличием трещин, дислока­
ций, поликристалллическим строением, выходом разных граней на 
поверхность и так далее, а вследствие этого -  разным энергетиче­
ским запасом различных участков поверхности
Экспериментально уже давно было замечено падение тегоют ад­
сорбции по мере заполнения поверхности адсорбента. В таблице 
приведены данные Треннела по адсорбции водорода на вольфра­
мовой нити
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№ порции введенного газа 1 2 3 4
К оличество адсорбированны х молекул, 1014 U 9 1,18 1,17 0,84*
<2адс, ккал /моль 34,2 28 ,5 20,3 17,5
© 0,42 0 ,55 0 ,82 1
*■’ адсорбция 4-ой порции дала остаточное давление
На основании экспериментальных данных построены изотермы 
Лэнгмюра (рис. 3.26).
Рис. 3.26. Изотермы адсорбции водорода на вольфраме 
(изотерма Лэнгмюра не выполняется -  нет горизонтального участка)
Падение теплоты адсорбции с ростом заполнения поверхности 
может быть объяснено тем, что на поверхности имеются центры с 
разной адсорбционной способностью. Первые порции газа зани­
мают наиболее активные из них, а последующие -  все менее ак-
о_
RT _
тивные, и поэтому Qmc с © падает. Так как кт = к0 -е и Qm с 
ростом 0  уменьшается, то уменьшается и кт .
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Рис. 3.27. Зависимость доли активных 
центров от теплоты адсорбции 
(поверхность энергетически однородна)
Для трактовки таких данных было введено понятие распределе­
ния центров адсорбента по энергии (р). Мерой адсорбционной 
энергии является теплота адсорбции. При этом если все центры 
адсорбции обладают одинаковой энергией, т. е. поверхность одно­
родна, то графически вид распределения показан на рис 3.27.
Л  Л
Рис. 3.28. Зависимость доли активных центров от теплоты адсорбции:
а -  энергетически равномерно неоднородная поверхность; 
б -  линейно неоднородная поверхность
При неоднородной поверхности распределение активных цен­
тров может быть различным.
Энергетически равномерно неоднородная поверхность -  это та­
кая поверхность, на которой поровну всех центров с разной энер­
гией адсорбции (рис. 3.28а), линейно неоднородная поверхность -  
это такая поверхность, на которой доля активных центров с увели­
чением энергии адсорбции изменяется линейно (рис. 3.286).
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Рис. 3.29. Зависимость доли активных центров от теплоты адсорбции: 
а, б -  экспоненциально неоднородная по энергии адсорбции поверхность:
(а -  менее вероятно; б -  более вероятно)
На экспоненциально неоднородной поверхности (а) выше доля 
центров, имеющих более высокую энергию, а на поверхности (б), 
наоборот, выше доля центров, имеющих более низкую энергию.
Для случая неоднородной поверхности <2здс уменьшается с ® 
линейно:
2адс= Qm - / © ,  где / -  фактор неоднородности поверхности.
Рис. 3.30. График зависимости 
от ® для энергетически 
равномерно неоднородной по­
верхности
При экспоненциально неоднородной поверхности Qm  также 
снижается с ©, но по более сложному закону:
2адо = 2 т  - /  lg ©.
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Рис. 3.31. График зависимости Оадс от © для энергетически экспоненциально 
неоднородной поверхности
Дтя равномерно неоднородной поверхности, где Qam -  Qma& - /  ©, 
изотерму адсорбции предложил Темкин.
На совокупности центров с близкими £)адс, то есть Qa№ « const, 
вьшолняется изотерма Лэнгмюра:
©.=•
0  = 1®,. = J
Кр  .
1+к{р ’





RT К -р -е  RT
a  j (a».-/») •
RT'1 +Kr p -e RT s l+ kBi-p-e
Приближенное интегрирование дает e& =
© = Л + 5  ln/> -  логарифмическая изотерма Темкина-
Недостаток изотермы Темкина -  ее приложимость только к 
средним 0 , хотя она и выполняется в очень широком интервале 
давлений:
цш р =0 hp=-oo и ©->-со, чгожверю;
цри р ~*оо 0->+оо, чго'гажзжвфш.
Для эксшаэщиальш неоднородной поверхности Qaae = Qm - / l g  © , 
изотерму адсорбции предложил Фрейндлих. Согласно изотерме 
Лэнгмюра
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© = |©( - J
S  S
V .P - e x p ( g m- / l g Q )
l+V/>-exp(6m-/lg@) ’
интегрирование дает: © = В ■ р п, 
Фрейндлиха.
lg© = lg B + — Igp -  изотерма 
п
3.2.7.1 Вывод уравнения изотермы Темкина
(для энергетически равномерно неоднородной 
поверхности)
Й адс 0 ш а х  , / ©  ,
/  = -  фактор неоднородности
к-р  _ к1-р-е ^
1 + к-р \-\rkv •р-е~^  ’
/ © < 1 ; е - f ® « 1 ,
поэтому величиной к\ р  в знаменателе можно пренебречь.
% = k\pe~*@\ In © = к  к\ + Ъ.р - /© ;  © < 1 ; 1 п © « 1 ,
величиной In 0  можно пренебречь.
© = — In к\ + —In о;
/  /
1 1
—In = А ; -  = В
/  /
& = А +В\ар -  изотерма Темкина.
3.2.7.2 Вывод уравнения изотермы Фрейндлиха
Изотерма адсорбции Фрейндлиха соответствует экспоненциаль­
но неоднородной поверхности адсорбента. Она применима только 
для области средних заполнений.
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е адс = 2 м- /1 п 0 ;  
/ к  0  «  1,
0  = к-р-е~/ы@-
Q= к - Р ^ / М  ■
\ + к-р-е~**9 '
е Пп@ «  1, поэтому величиной к р г  ' - ы  в
в знаменателе молено пренебречь.
k©  = k£  + kp - / к  0;
1 _ 1
I f f  п ’
Данные, подтверждающие шотерму Лэнгмюра, обычно получа­
лись в интервале давлений не более 1 - 2  порядков. Изменения в 
более широком интервале, впервые проведенные Фрейндлихом, 
показали наличие серьезных отклонений; особенно в средней час­
ти изотерм.
Однако уравнение Фрейндлиха не дает состояния насыщения и 
показывает бесконечное увеличение 0(a) с увеличением р  , что не 
согласуется с экспериментальными данными
Экспериментально уравнение Фрейндлиха проверяют после ло­
гарифмирования: lg 0  = lg В + i l g  р. В координатах lg 0  - lg р
п
должна получаться прямая (рис. 3.32).
i
& = В- р п
(1  + / )  к  0  =  к  к + \ир\
&1+f=kp;
1 1 
e  = k Hf p i+f;
Рис. 3.32. Изотерма Фрейндлиха
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Следует заметить, что один и тот же адсорбент может иметь 
различный вид неоднородности для разных адсорбатов. Так, ад­
сорбция углеводородов на угле происходит как на однородной по­
верхности, адсорбция кислорода -  как на равномерно -  неодно­
родной, а адсорбция уксусной кислоты -  как на экспоненциально 
неоднородной.
3.2.8 Вопросы для самопроверки
1. Что называется изотермой адсорбции?
2. Какие из следующих допущений -
a) поверхность адсорбента энергетически неоднородна;
b) число мест на поверхности адсорбента ограничено;
c) адсорбированные на поверхности молекулы не взаимодейст­
вуют друг с другом;
d) происходит образование мономолекулярного слоя адсорбата 
на адсорбенте;
e) поверхность адсорбента энергетически неоднородна;
f) адсорбция молекул происходит только на свободных участи 
ках поверхности;
g) устанавливается равновесие между процессами адсорбции и 
десорбции;
Ь) адсорбированные молекулы не взаимодействуют по горизон­
тали, но взаимодействуют по вертикали 
принимаются при выводе
а) изотермы Генри; с £ . ' ^
б) изотермы Лэнгмюра; с ^  ° f  0>
в) изотермы БЭТ; 4  с  * ,
г) изотермы Фрейндлиха; я  $ С ^
д) изотермы Темкина? я f  С  ц
3. Что называется областью Генри? *
4. Дайте определение степени заполнения. Может ли она быть 
больше единицы?
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5. Какая поверхность называется энергетически неоднородной, 
равномерно неоднородной, экспоненциально неоднородной, 
линейно неоднородной? Приведите градацию этих понятий.
6. Выведите уравнение для расчета степени заполнения при моно- 
молекулярной адсорбции нескольких компонентов.
7. Что такое изостера адсорбции? Постройте жостеру адсорбции
в координатах 1п Р ,  ^  .
8. Влияют ли на величину адсорбции температура и давление ад­
сорбирующегося газа. Приведите уравнения, подтверждающие 
Ваши выводы.
9. Верны ли следующие утверждения:
1) величина степени заполнения поверхности может быть це­
лой и дробной;
-  2) повышение давления не влияет на количество адсорбируе- 
/ мого газа;
3) „ когда степень заполнения достигает 1, жотерма полимоле- 
кулярной адсорбции становится прямолинейной и уходит на
о о ;
-4) жотерма адсорбции Генри выполняется в большом интер­
вале давлений;
—5) при адсорбции в области Генри могут идти как фжические, 
, так и химические процессы;
/  6) одна ж  причин отклонения от уравнения Генри -  отсутст­
вие равенства у единице;
7) при выводе жотермы Генри, Лэнгмюра и БЭТ получают, 
что поверхность адсорбента энергетически однородна;
8) недостаток жотермы Лэнгмюра -  не выполняется ври 
больших давлениях;
9) жотерму Лэнгмюра можно построить прямолинейной в ко-
Р
ординатах — = f ( P ) ;
©
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(10)/начальный линейный участок изотермы Лэнгмюра отвечает 
ур авнению Г енри;
11) йри адсорбции нескольких компонентов лучше адсорбиру­
ется тот, который имеет более высокое давление и большую 
адсорбционную способность;
12) единственная причина отклонения от изотермы Генри, Лэн­
гмюра, БЭТ -  энергетическая неоднородность поверхности;
. 13),.'при отсутствии взаимодействия адсорбат-адсорбат ((3=0) 
уравнение изотермы Фрумкина переходит в уравнение Лэн­
гмюра;
14) при наличии сильного взаимодействия адсорбат-адсорбат 
/Кривая изотермы полимолекулярной адсорбции имеет более
резкий перегиб;
15) мерой адсорбционной энергии является теплота адсорбции;
16) йзотерма Темкина выполняется в некотором интервале 
давлений и степеней заполнения;
17) изотерма Фрейнлиха описывает процесс адсорбции на экс­
поненциально неоднородной поверхности
©Блок- с х е м л  _ r  И з о т е р м ы  a a c q p b u u u  
UsomepMA -
урАьнение 7 сьязы ьлю щ ее «онценгпрАцию адсорбагпа  н а  поверхности 
о его концентРАцией в объёмной фазо при - ПпТ= Oons-t
С*LteomepMа Геирц :
1. Поверхность ддооРвентА знергетически 
однородна
г. Происходит образование мономолекулярно-
ГО СЛОЯ АДСОРБАПи НА АДСОРБбНГПе
X) ЦзотеРМА Лэнгмюра:
±. Поверхность АдсоРБентл энергетически
ОДНОРОДНА .
2 Цисло мест на поверхности АдсоРБентл 
ограничено и строго определено.
5. Молекулы Адсорбируются на поверхности 
J только НА СВОБОДНЫХ Ме.СЮАХ.
н. ДдсоРБиРо&Анные на поверхности молекулы 
друг с другом  не взАимодействуют .
5. Процесс Адсорбции диндмичен. усшАНАБливА- 
етоя РАВноьесие метлу Адсорбцией и де­
сорбцией .
UsomepMA БЭГП :
1. Поверхность Адсорбентл энергетически
ОДНОРОДН А.
г. ЛдсоРвировАнные на поверхности молекулы i -  
не взлиллодейетвуют & пределдх одного 
слоя по горн5онтАли Т но вза ммолей с тву - 
ют по вертикАли к поверхности.
0 = КРJJLJ
1---- С'а« . “ К г -Р
9= к;-р
^ дсо рво и ш -
вещество, на поверхности 
которого происходит уье -  
личенме концентрлции.
Л л С О Р б А Ш  -
веще cm во, которое поглоца - 
ется из овтземА.
О баасшь  Генри -
обласшь длвлецтщ гле вы­
полняется ПРОПОРЦИОНАЛЬНОСТЬ 
между дАвлением и степенью  
здполнения поверхности.
Величина aa c o p b i / u u  (г)-
ВвЛИЧИНА, ПОКАЗЫВАЮЩАЯ ,
сколько граммов адсорбагпа 
приходится на \ грамм  
Адсорбент а .
Степень заполнения Г8У
относительнАЯ bsauuhha, к о т о ­
р а я  о проделается числом с в о ­
б о д н ы х  мест на поверхности
ААСОРБ0НП1А.
* Х _
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3.3 Термодинамическое равновесие и изменение 
термодинамических функций при адсорбции
Рассмотрим в более общем виде равновесие поверхностного 
слоя с двумя соседними объемными фазами. Вследствие измене­
ния концентраций компонентов в поверхностном слое по сравне­
нию с однородными соседними фазами в этом слое создаются не­
которые избытки этих концентраций, положительные или отрица­
тельные, в зависимости от свойств того или иного компонента и 
свойств соседних объемных фаз. Условия равновесия адсорбцион­
ного слоя с соприкасающимися объемными фазами являются 
обобщением условий гетерогенного равновесия системы, состоя­
щей из однородных объемных фаз. При этом обобщении учитыва­
ется наличие промежуточного слоя между однородными фазами.
Общим условием равновесия любой замкнутой системы при по­
стоянных значениях общей энтропии, общего объема и общего ко­
личества каждого из компонентов является минимум ее внутрен­
ней энергии. Поэтому для равновесия замкнутой системы, состоя­
щей из двух объемных фаз (I и П) и поверхностного слоя между 
ними, должно соблюдаться условие:
где: dU и dU" -  изменения внутренней энергии объемных фаз I и II, a dU -  из­
менение внутренней энергии поверхностного слоя между ними.
Выражение для изменения внутренней энергии нам неизвестно; 
его нужно составить.
Рис. 3.33. Схема поверхностного слоя между 
двумя однородными фазами
d{lf + U" + U) = dU  + dU" + dU= 0 (3.1)
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Представим себе неоднородный (в направлении нормали к по­
верхности раздела) слой с поверхностью s между объемными фа­
зами I и II. Толщина этого слоя т невелика, так как разность мо­
лекулярных сил у поверхности раздела, вызывающая неоднород­
ность поверхностного слоя, быстро падает с расстоянием от по­
верхности Выберем толщины этого слоя т' и г" по обе стороны 
поверхности раздела такими, чтобы за их пределами фазы I и II 
были бы вполне однородны.
Изменения внутренней энергии соприкасающихся с поверхно­
стным слоем объемных фаз I и II могут быть записаны так:
dU' = T 'dS - P 'd V  + Zp'idn{ , (3.2)
dU" = T"dS-P"dV"  + (3.3)
где факторы емкости S’ ,S"'; V ,  V ' \  n п{,  n ”. -  представляют соответст­
венно энтропии и объемы фаз I и II и числа молей образующих их компонентов, 
а факторы интенсивности Т ' ,  Т"; Р '  , Р / / \  , и " \ , и -  соответственно 
температуры и давления этих фаз и химические потенциалы образующих их 
компонентов i.
Рассмотрим теперь два важных случая.
Поверхность раздела не изменяется. Примем сначала, что по­
ложение поверхности s фиксировано, так что d V -d V "  = 0. В 
этом случае внутренняя энергия поверхностного слоя U, как и для 
объемных фаз, зависит от энтропии S этого слоя и количества об­
разующих его компонентов
dU =




6Vгде факторы интенсивности = j
cS
cU■ температура слоя; rH _ „ -  химический 
дп,
потенциал компонента г в этом слое.
Складывая выражения для dU\ dU" и dU , для минимума 
внутренней энергии нашей системы условие
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T'dS' + м 'Ф 'х  + ... + n \d n \  + ... +
+ Т "dS" + n"idn"  1 + ... + jLi"idn"i + ... +
+ TdS + ftidni + ... + jUidrii + ... = 0. (3.5)
Внешние условия, наложенные на рассматриваемую систему, 
как на замкнутую, таковы: постоянства общего объема системы, 
общей энтропии системы и общего количества каждого компонен­
та. Эти условия выражаются формулами:
d V  + dV" = 0 (3.6)
dS '+ dS" + dS= 0 (3.7)
dn'i+dn"\+ dn\ = 0
d n + dn + dn i = 0 (3.8)
В рассматриваемом частном случае, кроме условия (3.6), еще и 
d V  = dV" = 0.
Учитывая равенства (3.7) и (3.8), общее условие равновесия 
(3.5) можно свести к следующим частным необходимым и доста­
точным условиям термического и химического равновесия. При 
соблюдении равенства (3.7) для обращения в нуль суммы величин, 
входящих во второй столбец уравнения (3.5), необходимо и доста­
точно, чтобы
Г  = Т" = Т, (3.9)
то есть температура во всех частях системы, включая поверхност­
ный слой, при равновесии должна быть одинакова. При соблюде­
нии равенства (3.8) для обращения в нуль суммы величин, входя­
щих во второй столбец уравнения (3.5), необходимо и достаточно, 
чтобы
(3.10)
то есть химические потенциалы каждого компонента во всех час­
тях системы, включая поверхностный слой, при равновесии долж­
ны быть одинаковыми. Таким образом, условия термического и
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химического равновесия аналогичны соответствующим условиям 
равновесия объемных фаз.
Изменение поля молекулярных сил, происходящее в неодно­
родном поверхностной слое между объемными фазами I и II, при­
водит к отличию величин энергии, энтропии и чисел молей ком­
понентов этого слоя (в объемах sr1 и si") от соответствующих ве­
личин внутри соседних фаз I (в объеме, равном si?) и П (в объеме, 
равном si”). Поэтому удобно говорить не о всей внутренней энер­
гии или энтропии поверхностного слоя и не о всем количестве ка­
ждого компонента / в этом слое, но лишь об избытках энергии, 
энтропии и чисел молей компонентов i в объеме поверхностного 
слоя sx над соответствующими величинами энергии, энтропии и 
чисел молей компонентов / в соответствующих объемах внутри 
фаз I и П, то есть в объеме, равном t! s  в фазе I, и в объеме, равном 
i”s в фазе П. Именно эти избытки энергии, энтропии и чисел мо­
лей компонентов характеризуют отличие поверхностного слоя от 
объемных фаз. Эти избытки могут быть как положительными, так 
и отрицательными Например, компонент I может находиться пре­
имущественно у поверхности раздела 5 (положительный избы­
ток), а компонент 2 может находиться в объеме поверхностного 
слоя в меньшем количестве, чем в равном объеме фаз I или II 
(отрицательный избыток).
Обозначив эти избытки внутренней энергии, энтропии и чисел 
молей компонентов / через f /s), п^\ можно выразить их через
разности всей энергии, энтропии и чисел молей компонентов i 
поверхностного слоя is и соответствующих величин в объемах 
r's и t? 's  внутри объемных фаз I и П:
l f s) = U- U -U ” 
S (S) = S - S ’ -S"
(3.11)
(3.12)
Будем называть величину U® полной поверхностной энергией 
слоя, величину 5® -  поверхностной энтропией слоя и величины 
А  -  величинами избытков компонентов i в слое.
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Ранее под величиной адсорбции газа мы понимали полное ко­
личество данного компонента в поверхностном слое. При адсорб­
ции газов и паров под обычными давлениями концентрация в га­
зовой объемной фазе обычно много меньше концентрации в по­
верхностном слое. Поэтому величина избытка данного компонента 
в поверхностном слое практически совпадает с полным количест­
вом данного компонента в этом слое. Эти величины существенно 
различаются только при адсорбции из концентрированных объем­
ных фаз (сильно сжатых газов и из концентрированных раство- 
ров).
Аналогично уравнению (3.4), выражающему изменение всей 
внутренней энергии слоя dU, можно написать выражение для из­
менения избытка внутренней энергии слоя:
Поверхность раздела изменяется. Поверхность раздела при 
достижении адсорбционного равновесия не остается постоянной, 
она изменяется, то есть и объемы граничных прилегающих слоев 
не остаются постоянными
d l/s> = Tdtf* + 1  М я ,(8). (3.14)
Тогда dJjs)= TdS®-pdV + Z \kdnj(s).
Таким образом, в этих условиях t / s) =f(s, V, п,). 
Полный дифференциал этого выражения
(3.15)
Или с учетом, что V = xs или dV = т ds
dU®= TdS - prds + £  ,
l f  s> =f(S, s, n.) ,
(3.16)
(3.17)
Сопоставляя (3.16) и (3.17), видим, что
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8U_
8S
= Т, dU--- = Адп, '
3U
-г -  = ~РТ ds
Величина рт аналогична величине давления в объемной фазе и 
есть частная производная U по s. Смысл ее аналогичен давлению 
в объемной фазе, эту величину называют поверхностным натяже­
нием <т
-рт=<у , и =
ДИН’СМ ДИН
см2 - CM _
Поэтому при адсорбционном равновесии с изменением границы 
раздела к термическим и химическим условиям равновесия должно 
добавиться механическое, а именно, связанное со смещением по­
верхности s между граничными фазами.
Найдем это условие.
Допустим, что смещение поверхности раздела вызовет измене­
ние объема двух фаз'I и П на dV  и dV"
Поскольку общий объем системы при этом остается по­
стоянным dV  + dV" = const, то есть dV  + dV" = 0, то dV" = - dV.
Это вызовет дополнительное изменение внутренней энергии 
фаз I и П на величины -p'dV и -p"dV" (dU = TdS - pdV  + Z  M-i dp 
). Помимо изменения объемов фаз смещение поверхности раздела 
s вызовет также изменение внутренней энергии за счет наличия 
поверхностного натяжения о, то есть это изменение связано с ра­
ботой образования новой единицы поверхности ads. Общее изме­
нение энергии произойдет на величину
-p'dV - p"dV" '+ ads .
Общее же изменение энергии при смещении поверхности раз­
дела s в равновесии должно быть равно нулю, то есть
-p'dV - p"dV" + о ds = О
или так как dV" -  - dV -p'dV + p"dV + ads  =J) 
dV(p" -p') = -a d s  
d V (p '-p " ) =ads
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р' -  р" = ----- -, то естьa  -ds р '~ р ” *0 , или р'Ф р"\
То есть при адсорбции, в отличи от объемных равновесий, гид­
ростатические давления в объемных фазах не равны друг другу. 
Разность этих давлений равна произведению а  на изменение по­
верхности раздела и обратно пропорциональна изменению объема 
фаз при адсорбции (или обратно пропорциональна толщине слоя 
при адсорбции).
Если поверхность раздела s представляет собой шар, то оче­
видно, что, чем больше радиусы шаров, тем меньше их поверх­
ность раздела; чем меньше радиусы шаров, то есть больше их кри­
визна, тем больше и поверхность раздела (кривизна к = - ) .
Чем больше кривизна шаров, тем больше их поверхность (для 
данной массы веществ). Чем больше кривизна, тем меньше тол­
щина переходного слоя, то есть к~— ~ —. Если поверхность раз-
г х
дела сферическая, то можно считать, что г\ + г г = ii  + х2 ,
— I—  — — I—  ~ ■+• к^.
Из (р' - p")dV ~ о ds можно окончательно получщь р ’ - р" = 
o(h  + к2) (центры кривизны лежат в одной фазе), то есть разность 
гидростатических давлений в смежных фазах пропорциональна 
поверхностному натяжению и кривизне поверхности В тех случа­
ях, когда кривизны поверхности нет {к = 0), то есть поверхность 
раздела плоская р '= р " \ р " - р '# 0  показывает, что при механи­
ческом равновесии подвижных жидких поверхностей давления
внутри фаз не равны, их разность уравновешивается о.
г
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Частным случаем равновесия поверхностного слоя с объемны­
ми фазами, когда при адсорбционном равновесии гидростатиче­
ские давления в смежных фазах не равны друг другу, являются ка­
пиллярные явления.
3.3.1 Вопросы для самопроверки
1. Что называется состоянием равновесия (химическим, термоди­
намическим, механическим)?
2. Каковы общие условия равновесия в изолированной системе?
3. Назовите условия адсорбционного равновесия для случая когда 
поверхность раздела постоянная? А если поверхность раздела 
изменяется?
4. Оцените правильность следующих высказываний:
1) поверхностный адсорбционный слой по свойствам всегда от­
личается от объемной фазы;
- 2) общее условие равновесия в замкнутой системе при постоян­
стве масс, объема и энтропий каждого из компонентов -  это 
максимум внутренней энергии;
3) внутренняя энергия -  экстенсивная величина, поэтому для ге­
терогенной системы, состоящей из двух объемных фаз и ад­
сорбционного слоя, общий запас внутренней энергии будет 
равен произведению внутренних энергий объемных фаз и по­
верхностного слоя;
4) при адсорбционном равновесии двух фаз температура всех 
объемных частей системы и поверхностного слоя должна 
быть одинакова;
5) одно из условий химического равновесия системы
Е а А  = о ;
6) для характеристики поверхностного слоя вводят понятие 
“избыток” энергии, энтропии и количества моль компонен­
тов;
7) вне зависимости от того, меняется ли поверхность раздела 
фаз, необходимыми и достаточными условиями адсорбцион­
ного равновесия являются термическое, химическое и меха­
ническое;
8) при адсорбции гидростатические давления в объемных фазах 
не равны друг другу.
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3.3.2 Капиллярные явления
При рассмотрении адсорбционного равновесия в условиях воз­
можности изменения поверхности, разделяющей фазы, был сделан 
вывод, что механическое равновесие при этом характеризуется не­
равенством давления по разные стороны адсорбционного слоя, то 
есть разность гидростатических давлений в смежных фазах про­
порциональна поверхностному натяжению и кривизне поверхно­
сти ( * = - ) :
Р "-Р ' = а  
Р '- Р ” = с
f l 1Ч 
\ rx h )
f \  о
—  +  —
Vr! T2J
( центр кривизны в фазе П ) ,  
( центр кривизны в фазе I ).
Это вызывает появление так называемых капиллярных явлений, 
своеобразие которых связано с различием давлений в 2-х объем­
ных фазах, разделенных искривленной поверхностью. Качественно 
это можно наблюдать на примере мыльного пузыря. Если открыть 
трубку с пузырем, то он уменьшится в размерах и втянется в труб­
ку. Поэтому для поддержания равновесного состояния давление 
внутри пузыря должно быть немного больше внешнего, атмосфер­
ного.
Это пример того, что газовая фаза, находящаяся по обе стороны 
искривленной поверхности в состоянии равновесия имеет неоди­
наковые давления, причем внутри вогнутой поверхности давление
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всегда больше, чем над выпуклой. Это можно представить как на­
личие какой-то стягивающей силы, обязанной своим происхожде­
нием поверхностному натяжению и действующей в поверхностной 
пленке.
Рассмотрим отдельные случаи капиллярных явлений.
Давление газа внутри сферического пузырька. Для внутрен­
ней сферической поверхности раздела -  газ I -  жидкая пленка П
Р - Р  = — .газ внутри жидкость
Для внешней сферической поверхности раздела -  жидкая плен­
ка II -  газ П1
ГазШ
Р - Ржидкость * газ внутри
2(7
г  +  d r
Рис. 3.34. Пузырек га за /, отделенный жидкой плен­
кой II от наружного газа III
Пренебрегая величиной dr, которая мала по сравнению с вели­
чиной г, и складывая эти уравнения, получаем:
Р - р  ~ ^ z
газ внутри газ снаружи ^
Таким образом, давление внутри пузырька больше внешнего 
4сг
давления на величину —  . Для воды при 20 °С (о=73 дин/см) эта
г
величина составляет:
п р и г= 1 с м  292дин/см2, или г^ -Ю ^атм ;
при г = НО'4 см (1ц) 2,92-106 дин/см2, или 2,89 атм;
прит — НО6см(100А ) 2,92-108 дин/см2, или 289 атм.
208 РАВНОВЕСИЯ В АДСОРБЦИОННЫХ ПРОЦЕССАХ
Следовательно, эта разность давлений при размерах пузырька, 
соответствующих размерам коллоидных частиц (КГ4 -  10'6), дохо­
дит до сотен атмосфер.
Капиллярное поднятие жидкости. Было давно замечено, что 
при опускании капиллярной трубки в жидкость последняя по ней 
поднимается выше уровня в сосуде (поднятие жидкости по порам 
в стенах зданий, по порам в почвах).
Рассмотрим случай, когда жидкость смачивает капилляр:
Ъз (фаза!)
Рис. 3.35. Схема поднятия жидкости в ка­
пилляре








г = р cos о -  радиус капилляра,
Р '  p , _ 2 <T CO S U
г
P '-P* = (d"-d ')g -h ,
(3.18)
где: d -  плотности жидкости и газа; g -  ускорение силы тяжести; h- высота ка­
пиллярного поднятия жидкости.
Так как то F - P "  = d ”g -h ,  -2gcosu =d"gh;
Г
1 2(7 cost; ^п = ---------- , чем меньше г, тем больше cos о и тем больше вы-
r-d"g
сота капиллярного поднятия жидкости. Можно рассчитать по-
d"g-h-r
верхностное натяжение а  = —1 2------ .
2 cosn
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Для жидкости, которая полностью смачивает стенки капил­
ляра, v = 0, cos и = 1 и а  = d ng-h-r
2
Решая уравнение (3.18) относительно радиуса, находим 
2сг cost»
АР
Это устанавливает связь между избыточным давлением, прила­
гаемым к жидкости, и радиусом пор, через которые она проходит. 
Зная АР, ври котором данная жидкость проходит через пору, 
можно рассчитать радиус этой поры.
В случае несмачиваемой жидкости cos о < 0 и р < 0, то есть 
уровень жидкости должен опускаться (например, стеклянная тру­
бочка, опущенная в ртуть).
Поэтому, чтобы протолкнуть жидкую ртуть через капилляр, на­
до приложить избыточное давление АР = — , зная а  и АР, рассчи-
г
тывают радиус пор в адсорбентах.
Если допустим, что имеется полная смачиваемость, то есть
v = 0, cos v = 1, то h = - — —, и приближенный расчет дает:
r g d c
при г = 10'1 см h -  1,5 с м ;
при г= 1 0 '4см /г=15м ,
то есть при радиусе поры г -  1р вода поднимается вверх на 15 
метров.
Капиллярное поднятие глубинных вод обеспечивает питание 
влагой растений. Для предохранения почв от высыхания приме­
няют боронование для разрушения капилляров почвы в верхнем 
сдое.
Капиллярная конденсация. Экспериментально было найдено, 
что в случае тонкопористых адсорбентов заполнение их пор ад­
сорбатом (то есть конденсация в них пара) происходит при более 
низких давлениях, чем давление насыщенного пара, то есть при
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—  <1 (Ps -  давление насыщенного пара над жидкостью, Р -  рав- 
Р
новесное давление,------относительное давление газа). Это связа-
£*8
но с зависимостью давления пара от кривизны поверхности жид­
кости.
Допустим, что имеется пора, кривизна поверхности которой 
определяется двумя радиусами г\ и г2, тогда разность давлений в
газовой фазе и в адсорбированной фазе будет Pf -  Р" - а 1 1-  + -
'2 У
Введем величину АР -  положительную по знаку:
АР = Р "-Р ' = -(Р '-Р*)=-о- f \ 1Л— + - 
\ Г2 *1У
Для простоты принимается, что пора шарообразная, то есть Г\ = 
гг , тогда
Р '-Р " = 2(7 - 4
г
Запишем выражение химического потенциала для объемной га­
зовой фазы, находящейся над плоской поверхностью (давление 
пара определяется величиной химического потенциала):
ц г~* = ц° +RT\bPr=Kг*пар л*пар ' пар
(приг = оо, к ~ -  =0). Аналогично для газообразной фазы над ис- 
г
кривленной поверхностью с радиусом г
пг = ц° +RThxPr .г*гар л*пар х л пар *
При равновесии между газообразной и жидкой фазой в адсор­
бированном состоянии, то есть жидкой искривленной поверхно­
стью, химические потенциалы равны:
Мтр = М Гж =  M°m p + R T \ n P ^ .
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/С  - А, = А,+ Р™ - -RT^P^RT^-p
пар
отсюда для пара -  (р™ -  Mr)= Pr- P x = -R T hi —  •
Для единицы массы вещества
jut = G ; dfxt =dG = -SdT + Vcd P ;
при постоянной температуре: d ^  = Vx dP , где Уж -  мольный объем 
жидкости.
Р ' - Р '  =  -Д Р  = 2а dP = -d !'2 а \г J dp = ~ V J
(2 а
г )
Интегрируем от плоской поверхности (г = ос) до поверхно­
сти с кривизной, определяемой радиусом г.
м,
1 * - г М т ,г=ос X  'Мт>
Г Г=0с т/
м - м  =~К
2 а  2 а










Для поры с двумя радиусами кривизны:




где p =ps -  давление насыщенного пара.
Чем больше кривизна поверхности, тем меньше давление пара
Р
над жидкостью, то есть Pt < P s , или —  <1, то есть в капиллярах
Ps
при давлениях меньших, чем давление над плоской поверхностью, 
произойдет конденсация. Это вызовет явление капиллярной кон­
денсации.
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При шарообразном мениске: 
При цилиндрическом мениске:
P = Ps e
аУж 2 
RT гшт
P = Ps e .
В случае выпуклой поверхности к = — , и Р = Ps е Rr , то
г
есть над мелкими каплями с большой кривизной давление пара 
больше, чем над плоской поверхностью. Поэтому мелкие капли 
постепенно перегоняются в крупные (изотермическая перегонка), 
например, образование крупных капель из мелких в облаках и вы­
падение дождя, образование крупных капель из мелких в бане.
Процессы адсорбции и десорбции паров для адсор­
бентов, имеющих поры разной формы
Конусообразные поры. При адсорбции на стенках конусообраз­
ной формы образуется адсорбционная пленка с вогнутой поверх­
ностью.
Для начала конденсации в самом низу поры, то есть в самой уз-
кой ее части, достаточное давление, Р = Ps е RT
Конденсация даже небольшой порции адсорбата приведет к за­
полнению поры, то есть к продвижению жидкости во все более 
широкую часть, где кривизна меньше, то есть радиус больше. Что­
бы проходила дальнейшая конденсация:, необходимо повысить — ,
Ps
поэтому изотерма капиллярной конденсации будет иметь наклон­
ный вид. Обратный процесс проходит аналогично, то есть при 
снижении давления уровень жидкости продвигается, вглубь поры,
р
к меньшему радиусу. Поэтому нужно все более понижать — , что-
; ' Ps
бы произошла адсорбция. Оба процесса прямой и обратный, сов­
падают и изотерма полностью обратима.
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Рис. 3.37. Изотерма ка­
пиллярной конденсации 
в конусообразной поре
Рис. 3.38. Изотерма 
капиллярной конден­
сации в цилиндриче­
ской поре, закрытой с 
одного конца
Рис. 3.39. Изотерма ка­
пиллярной конденсации в 
цилиндрической поре, 
открытой с обоих концов
Цилиндрические поры, закрытые с одного конца. По форме
такие поры напоминают пробирку. При Р = Ps е RT начина­
ется конденсация жидкости, уровень ее в поре поднимается. Одна­
ко, поскольку пора цилиндрическая, то кривизна поверхности по 
мере подъема уровня жидкости не изменяется. Поэтому вся пора 
заполняется жидкостью при каком-то постоянном давлении и на 
изотерме будет вертикальный участок. Десорбция также будет 
проходить обратимо.
Цилиндрическая пора, открытая с обоих концов. В этом слу­
чае сферический мениск вначале не образуется, и конденсация 
происходит на вогнутой поверхности цилиндра, при этом по мере
увеличения — , то есть возрастания адсорбции, стенки капилляра
Ps
покроются жидкостью, и радиус его уменьшится. Поэтому, начи- 
Р
ная с некоторого — , заполнение капилляра жидкостью произой­
дя
дет уже без повышения давления, и изотерма пойдет вертикально. 
После заполнения капилляра на его концах образуются сфериче­
ские мениски с кривизной, приблизительно равной радиусу неза­
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полненного капилляра. Поэтому при дальнейшем повышении дав­
ления сконденсируется еще небольшое количество паров. При де­
сорбции процесс вначале произойдет обратимо, то есть испарение 
приведет к образованию на концах капилляра шаровидных мени­
сков. Однако с их образованием радиус поверхности испарения 
будет больше, чем радиус капилляра, заполненного в какой-то ме­
ре жидкостью, поэтому для десорбции нужно сильнее понизить
Р
давление, и изотерма разойдется. Только по достижении — , при
котором начнется испарение с поверхности шарового мениска, 
процесс пойдет далее. Образуется петля гистерезиса.
Изучение адсорбции и десорбции паров используется для опре­
деления размеров и форм капилляров в адсорбентах.
3.3.3 Вопросы для самопроверки
1. Какое условие адсорбционного равновесия обуславливает появ­
ление капиллярных явлений?
2. Приведите гримеры капиллярных явлений, с которыми вы 
встречались в жизни.
3. Объясните с точки зрения капиллярных явлений, почему
a) мыльные пузыри лопаются;
b) при рыхлении почва сохраняет влагу;
c) если в почве содержится влага, стены в здании отсьревают;
d) идет дождь.
4. Оцените правильность следующих высказываний:
1) появление капиллярных явлений связано с разностью давле­
ний в двух объемных фазах, разделенных искривленной по­
верхностью;
2) внутри мыльного пузыря давление меньше, чем снаружи;
3) давление над выпуклой поверхностью всегда меньше, чем 
внутри вогнутой поверхности;
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4) разность давлений внутри и снаружи пузырька определяется 
только его радиусом;
5) разность давлений внутри и снаружи пузырька определяется 
поверхностным натяжением и радиусом пузырька;
6) если жидкость поднимается по трубке относительно ер уров­
ня в сосуде, то она смачивает стенки трубки;
7) вне зависимости от того, смачивающая или несмачивающая 
жидкость в капилляре, образуется мениск;
8) если жидкость не смачивает стенки сосуда, образуется вогну­
тый мениск;
9) давление насыщенного пара не зависит от кривизны поверх­
ности жидкости;
10) процессы изотермической перегонки заключаются в испаре­
нии мелких капель и образовании более крупных.
3.3.4 Примеры решения задач
Задача № 1
Давление при адсорбции некоторого количества NH3 одним грам­
мом угля составляет 1,4-104 Па при 303 К и 7,44-104 Па при 353 К. 
Вычислите теплоту адсорбции при данной степени заполнения.
Решение: ,




т ~ т  Р  11 12 Г\
где: Рь Р2 -  равновесные давления для двух состояний при температурах 7\ 
и Т2 при одной и той же степени заполнения .
№  V f 353К-303К V  М -104Па J 0^  Д «Q = 8,31 -  М ■ - - - - -  In ? - 8, 31
\  9 моль• К J ^(353К- ЗОЗК)J 7,44-104Па I, моль-К
2139,18 •(-!, 67) =
= -  29693,98 Дж/моль или #  29,69 кДж/моль.
Задача № 2
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Объем газообразного азота, необходимый для покрытия образца 
силикагеля массой 1 г мономолекулярным слоем, 129 мл. Вычис­
лите площадь поверхности 1 г силикагеля, если молекула азота за­
нимает площадь 16,2.10-20 м2.
Решение:
Площадь вычисляем по уравнению:
V -NS = LzJ2 jL.S  ,
22.4
где: S -  площадь поверхности 1 г адсорбента, Vm -  объем адсорбированного 
газа, полностью покрывающего поверхность 1 г адсорбента при нормальных 
условиях, s -  площадь, которую на поверхности адсорбента занимает одна 
молекула адсорбата.
р (0,129л-г~1)-(6,02-1023моль~1)-(16,2-10'дома) ^ -i
22,4 л • моль-1
Задача № 3
При адсорбции аргона коксовым углем при 194,7 К получены сле- 
дующие результаты:__________________________________
Р, Па 31,9-lp3 130,5-103 290-103
а, мг/г 5 15,4 24
Рассчитайте постоянные в уравнении Лэнгмюра. 
Решение:
Уравнение изотермы адсорбции Лэнгмюра 0  = —— ,
1 +кр
где: © -  степень заполнения, к -  константа адсорбционного равновесия, р -  
равновесное давление газа.
Степень заполнения определяют по соотношению
а
© = -
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где: а -  количество газа, адсорбированного 1 г адсорбента или 1 м2 его по­
верхности, а0с -  максимальное количество газа, которое может адсорбировать 
1 г адсорбента или 1 м2 его поверхности.
Из уравнений 1 и 2 получаем
—- = — — ■ к р а х = а {\ + кр)
а* 1+к-р
Р _ 1 | к-р  _ 1 | р
а к-аК к-ах к-ах ах
Таким образом, построив график зависимости — = / ( р ) ,  полу-
* а
чим прямую, которая по оси ординат отсекает отрезок, равный
1 1
------ , а тангенс угла наклона равен — .




« .=  45






При 77,5 К на серебряном катализаторе была снята изотерма ад­
сорбции криптона, которая характеризуется следующими данны­
ми:
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Р, ммрт. ст. 0,0992 0,1800 0,3686 0,5680 0,6843
Объем адсорби­
рованного газа 
на 1 кг катализа­
тора см^г
0,0127 0,0150 0,0176 0,0190 0,198
Рассчитайте постоянные в уравнении БЭТ, удельную поверхность 
катализатора, приняв площадь одной молекулы криптона S& = 
19,5-Ю'20 м2, плотность криптона dQ„c = 3,739 г/л, давление насы­
щенного пара криптона Ps = 2,57 мм рт. ст.
Ф
Решение:
Экспериментальные данные сведем в таблицу:




0,0992 0,0127 0,0386 0,4708
0,1800 0,0150 0,0700 2,3900
0,3686 0,0176 0,143 2,2014
0,5680 0,0190 0,220 2,0020
0,6843 0,0198 0,2660 1,8857
Воспользуемся уравнением изотермы БЭТ в следующем виде:
Р _ 1 (с -1 )Р
V(Ps - P f v mc + Vmc p s ’
где: V -  общий объем адсорбированного газа, Vm-  объем адсорбированного 
газа, если вся поверхность адсорбента покрыта сплошным мономолекуляр- 
ным слоем, Р -  равновесное давление адсорбированного газа, ? s -  давление 
насыщенного пара, с -  константа при данной температуре.




------------  от —  дает прямую линию с тангенсом








Отрезок, отсекаемый на оси ординат, равен —  = 0,5; (3.2)
Vmcт




(с - 1) • 0,5 = 68 
с - 1 = 136 
с =135
F = -  = —  «0,015 см3/г. 
m с 135
Чтобы вычислить удельную поверхность, отнесем Vm к 1 моль
F =0,015 см /г =т 7
3/ _ 0,015-3,739-10-з
= 6,5-10 '7 моль/л,
83,6
тогда удельная площадь поверхности будет равна
Syд = 6,5-10’7 • 6,2-1023 • 19,5-Ю'16 = 763,05 см^г.
3,3.5 Задачи для самостоятельного решения
1. Определить теплоту адсорбции N2, СО, СН4, С 02, NH3 на дре­
весном угле, если теплота адсорбции водорода равна 10,46-103 
Дж/моль, пользуясь следующими данными:
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Вещество Н2 n 2 СО СН4 С02 NH3
7кип,К 20.4 77.3 83.1 111.7 194.6 240.0
Для решения воспользоваться приближенной зависимостью 
АН
-----= const.
2. Количество азота, адсорбированное 1г активированного угля 
при 273 К и различном давлении, следующее
Р, Па 51,8-Ю2 16,0-Ю3 зз,о-ю3 45,3-103 74,2-103
V, см3 0,987 3,04 5,08 7,04 10,31
По приведенным данным постройте изотерму Лэнгмюра и вы­
числите константы.
3. Какой объем NH3 (литры) при 298 К и 1,0Ы05 Па может адсор­
бироваться на поверхности 45 г активированного угля, если вся 
поверхность полностью покрыта NH 3? Поверхность 1 г угля 
1000 м2. Диаметр молекулы NH3 равен 3-10'8 см. Молекулы ка­
саются друг друга в плоскости так, что центры четырех сосед­
них сфер расположены в углах квадрата.
4. Вычислите площадь поверхности катализатора, 1г которого при, 
образовании монослоя адсорбирует 103 см3 азота (при 1,01-ДО5 
Па и 273 К). Адсорбция измеряется при 78 К, эффективная пло­
щадь, занятая молекулой азота на поверхности, 16,2-10'20 м2.
5. Удельная поверхность активированного угля 400 м2/г. Плот­
ность метанола при 288 К 0,7958 г/см3. Определите максималь­
ное количество метанола, адсорбированное 1 г угля при 288 К, 
если спирт адсорбируется с образованием мономолекулярного 
слоя.
6. Определить постоянные в уравнении Лэнгмюра, если известны 
значения Р и а при 273 К:
Р-КГ4, Па 1,35 2,63 3,98 5,30 6,63 7,94 9,25 10,6
а, моль/г 0,150 0,275 0,380 .0,470 0,550 0,620 0,685 0,745
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7. Оксид углерода (II) адсорбируется на слюде при 90 К. Давление 
и объем адсорбированного газа при нормальный условиях име­
ют значения:
Р, Па 75 139 600 727 1050 1400
а-103, моль/г 10,82 13,39 17,17 17,60 18,89 19,60
Площадь поверхности слюды равна 6,24-103 см2. Определите 
площадь, приходящуюся на одну молекулу СО.
8. При температуре 298 К на активированном угле была снята изо­
терма адсорбции бензола. Полученные данные:
Р
Р,, 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6
Р
V(PS-P) 0,19 0,23 0,35 0,42 0,5 0,6
Плотность бензола ^20.с -  0,878 г/л; площадь, занимаемая од­
ной молекулой бензола в монослое, SC(B =30,3-10'20 см2. Рас­
считайте удельную поверхность активированного угля.
9. При н.у. 40 см3 С 02 адсорбируются 1 г угля при 303 К под дав­
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